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, Estudos dos equilíbrios potenciometricos dos com 
plexos de Zn(II), Ni(II), Co(II), Ca(II) e Cr(III) da L-cisteí
Q na (CYS), D-Glucosamina (Gluco-NH2) e ácido 2-aminoetilfosfoni 
co (2-AEP) são descritos. As constantes de protonação de cada 
ligante foram determinadas utilizando o algoritmo PKAS. O algo 
ritmo BEST foi utilizado na determinação das constantes de es- 
tabilidade dos quelatos normais e protonados. Para a L-Cistei- 
na, os valores de log K foram 10,16; 8,09 e l,79.respectivamen 
te a primeira, segunda e terceira protonaçao, formando wespê- 
cies monoprotonadas, diprotonadas e triprotonadas. Para a D- 
Glucosamina, o log K para a espécie monoprotonada ê 7,51, :e 
para o ácido-2-aminoetilfosfõnico os valores de log K foram 
10,79 e 6,20 correspondendo as espécies monoprotonada e dipro- 
tonada respectivamente. Os valores das constantes de estabili- 
dade para os quelatos normais e protonados determinados foram: 
log“f3ML = 9,06; log KMHL = 4,86; log 73ML2 = 18,23 e log 
KMHL = 6,21 para o sistema Zn(II)-CYS logfä = 10,06 para o 2 L2 ~ 
sistema Zn(II)-Gluco-NH2; 1og¡âL = 9,52; log KMHL = 7,49 e log 
7%ML2 = 14,57 para o sistema Zn(II)-2-AEP; logÍ3ML = 9,95; log 
KMHL = 4,58; log ÍBMLZ = 19,90 para o sistema Ni(II)-CYS; log 
= . 2 = . 
' 
= . = fa ¡3ML 8,31, 1ogí3ML2 10,25, log 1<MH_lL2 8,91, log./MLB 
= 12,46 e logfãL = 15,01 para o sistema Ni(II)-Gluco - NH2 ; 
_ 4 _ 
1ogf3ML= 9,92; lóg KMHL = 5,69; 10g]3ML = 17,54 e 10g KMHL ._ 
2 2
' 
7 67 para o sistema Co(II)-CYS; log73 L = 7 31 e logíš =
.
2 
' M ' ML 
10,17 para o sistema Co(II)¬Gluco-NH2; log]3ML = 5,93; . log 
¡3ML = 7,92 paraioêsistema Ca(II)-CYS; logÍ3kL = 8,87; log_
2 /Sm 
Í MLá = 10,48 e logíãflJ = 13,05 para o sistema Ca(II)-Gluco-
3
XX 
NH2; 1og;3ML.= 2,87; para o sistema Ca(II)-2-AEP; kx;Í3ML = 
13,79 para o sistema Cr(III)-Gluco-NH2, e para o sistema . - 
cr‹111›-2-ABP, lag 73% = 9,29- e 1og'1<MHL = 5,41. 
'Nos sistemas envolvendo os íons Ca(II), 2 ei; 
Cr(III), uma geometria octaêdrica ê sugerida para os quelatos 
formados. Entretanto, nos sistemas que envolvem o íon Zn(II) 
e Co(II), a geometria tetraëdrica para seus quelatos é sugeri 
da, A estrutura quadrado planar ê sugerida para os ‹quelatos 




Potenciometric equilibrium studies of Zn(II), 
Ni(II), Co(II), Ca(II) and Cr(III) complexes of L-cysteine 
CYS, D-Glucosamine (Gluco-NH2), and 2-aminoethylphosphonic 
acid (2-ABP), are described. The protonation constants of 
each ligand were determined using the Fortran computer pro- 
gram PKAS. The FORTRAN computer program BEST used for the 
calculation of the normal and protonation stability constants 
of quelates. For L-cysteine the values of log K (log of proto 
nation constants) were 10.16, 8.09, and 1.78 respectively the 
first, second and third protonation, forming monoprotonated, 
diprotonated and triprotonated species. The values of log K 
for the monoprotonated D-Glucosamine is 7.51, and for 2-ami- 
noethylphosphonic acid were l0.79 and 6.20, corresponding to 
the monoprotonated and diprotonated species; The normal and 
protonation stability constants of quelates determined were : 
1°g' FML = 9'°6' 1°g KMHL = 4'86' l°9 ÍBMLZ = 18.23, and log 
KMHL2 = 6.21 for zn(1l)-cvs system; log 73ML2 = lo.o6 for 
Zn(II)-Gluco-NH2 system; log Í3ML = 9.52, log KMHL = 7.49 
and log ¡'5ML2 = 14.57 for zn‹1I›-2-ABP system; log ]šML z 9.185 
log KMHL2z= 4.58, log 75ML2 = 13.90 for Ni(II)-CYS system; log 
'5 -831 lo? -lo25 lo KMHL-891 loF«1L- /ML“"gÍML“'.'g -l2"'g 3”
2 
12.46 and logig = 15.01 for-Ni(II)-Gluco-NH system; log ML4 2 
fm = 9.92, log KMHL = 5.69, log ÍBMLZ = l7.54~onâ log g 
KMHL2 = 7.67 for Co(II)-CYS system; log Í3ML = 7.31 and log 
¡;ML2 = 10.17 for Co(II)-Gluco-NH2 system; log Í;ML = 5.93, 
log ¡ÍkL2 = 7.92 for Ca(II)-CYS system; log/ÊÊL = 8,87, log 
_ “š _ _ _ 75ML2 _ 10,48 and log/ ML3 - 13,05 for ca‹1:1› cluoo NH2 
xxi
XXll 
system; log í;ML = 2,87, for Ca(II)-2-AEP system; log XÊQL Í 
13,79 for Cr(III)-Gluco-NH2 system, and for Cr(III)-2-AEP syâ 
tem, log ÊML ~= 9,29 and 1‹.›g KMHL = 5,41. 
The octahedral geometry is sugested for the que 
lates of the ions Ca(II), and Cr(III), however for the Zn(II) 
and Co(II) systems the tetrahedral geometry is sugested. The 
planar square structure is sugested for the Ni(II)-CY§,Ni(II) 





A Nos últimos anos, a química inorganica, principal- 
as mente a área da química bioinorganica, tem tido um notável desen 
volvimento no que tange â formação de complexos metálicos, envol 
vendo metais e ligantes biologicamente ativos. Todo este desen- 
volvimento, visa obter e estudar modelos, que de alguma forma ve 
nham a contribuir para um melhor entendimento dos sistemas biolé 
gicos e com isso, propiciar mecanismos que facilitem o controle 
de diversas alterações metabólicas provocadas por inúmeros tipos 
de doenças, além de procurar entender melhor o funcionamento do 
~ ø - organismo. Inúmeras sao as tecnicas e metodos utilizados para a 
obtenção e estudo de complexos desta natureza." 
. O objetivo deste trabalho ê estudar o equilíbrio 
termodinámico no que diz respeito ã determinação via 1 titulação 
potenciomêtrica das constantes de formaçao dos complexos forma- 
dos pelos metais Cálcio(II), Zinco(II), Níquel(II), Cobalto(II), 
Cromo(III) com os ligantes L-Cisteína (CYS), D-Glucosamina (Glu- 
._ ' co-NH2) e ácido 2-Aminoetilfosfonico (2-AEP). Para melhor compre 
ensao deste trabalho, acredito ser necessária a abordagem de al- 
guns ítens gerais. 
1.2. Çonsideraçoes gerais 
A química inorgãnica atual, tem contribuído muito 
as para um avanço significativo de uma classe de substancias denomi 
nadas compostos de coordenaçao, que nada mais sao do que íons ou 
átomos metálicos (principalmente metais de transição) ligados a
O2 
moléculas ou outros íons, através de ligaçoes covalentes coorde- 
nadas ou dativas. ALFRED WERNER e SOPHUS MADS JORGENSEN, foram 
pioneiros no estudo da química de coordenaçao. Estes cientistas, 
verificaram que determinadas substâncias, uniam-se a metais como 
Cobalto(II), Cromo(III), Platina(II) e outros, de tal forma que, 
ou as valências dos metais estavam erradas ou havia algum :tipo 
novo de ligação entre ambos1. 
WERNER postulou sua teoria, a qual em parte pode 
ser interpretada como segue: 
"Para descrever a química do Cobalto em seus 
compostos complexos, é necessário considerar não 
somente o estado de oxidação do metal, mas também 
- -_ 2 3 o seu numero de coordenaçao". ' 
~ ` Uma segunda contribuiçao importante de WERNER, per 
mitiu a postulaçao da estrutura geométrica correta de muitos com 
postos de coordenação, valendo-se do fato de que as ligações dos 
ligantes tinham posições fixas no espaço, logo não podiam ser 
tratadas mediante a aplicaçao dos princípios estruturais. A par- 
tir dos postulados de WERNER, tornou-se possível estabelecer di- 
ferenças claras entre grupos ionizantes e nao ionizantes, 0 que 
permitiu desenvolver a teoria da ligação iônica e ligação valen- 
te. Mais tarde, SIDWICK ampliou o estudo estabelecendo que os li 
gantes eram bases de LEWIS, doadoras de elétrons ao íon metálico 
o qual atua como um ácido de Lewis. Muitas regras e teorias sur- 
giram tentando explicar os processos de formaçao dos complexos, 
assim como verificar parâmetros que pudessem determinar a estabi 
lidade destes complexos?'4. Algumas regras e teorias como a do 
número atômico efetivo (NAE) que prevê o número máximo de coorde 
nação de um metal, quando este aceita suficiente número de' elé- 
~ as 0 trons alcançando a configuraçao eletronica do gas nobre mais prá 
ximo, ou a teoria da ligação por valência, que trata a êesterio-
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química dos compostos complexos, sob o ponto de vista dos orbi- 
tais híbridos, sugerindo a geometria e o comportamento magnético 
destes complexos. Hoje, estas teorias apresentam uma série de 
restrições em função do elevado número de excessões existentes.
A Outras como o princípio da eletroneutralidade preve a estabilidã 
de dos complexos quando cada átomo possui uma carga elétrica pe- 
quena no intervalo -l a +1, ou, a teoria do campo cristalino, de 
senvolvida por BETHE e VAN VLECK5 que considera os ligantes como 
íons ou moléculas que possuem pelo menos um átomo com um par de
, elétrons isolados, orientados para o íon metalico, produzindo um 
campo aproximadamente equivalente ao de um conjunto igual de car 
gas negativas puntuais. No caso dos metais de transiçao, zeste 
campo altera as energias dos elétrons d, com as trocas de :ener- 
gia desempenhando papel importante sobre as propriedades dos com 
plexos. Ou ainda, podemos citar a teoria dos orbitais molecula- 
res, que procura explicar a formaçao dos compostos complexos, em 
função dos orbitais moleculares dos ligantes e metais1. 
Tanto o princípio da eletroneutralidade, como as 
teorias do campo cristalino e orbitais moleculares perduram até 
hoje e são consideradas ponto de partida para explicar a forma- 
ção e estabilidade dos compostos complexos. 
1.2.1. Efeito quelato 
-.7- - Um quelato metalico e meramente um complexo meta-
~ lico ou composto de coordenaçao, no qual dois ou mais átomos doa 
dores de um mesmo ligante, coordenam a um íon metálico central. 
É conhecido também que quelatos metálicos são muito mais estáve- 
is em soluçao aquosa do que complexos simples do mesmo íon metá- 
lico com ligantes monodentados contendo átomos doadores simila- 
res. Além de maior estabilidade, os quelatos metálicos quando en
v 
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encontram características estruturais e constitucionais adequa- 
das, apresentam propriedades adicionais que nao são encontradas 
em complexos simples com grupos doadores independentes. A forma 
ção de quelatos metálicos de alta estabilidade em solução aqug 
sa, tem importantes aplicaçoes em sistemas biológicos que ë ob- 
jetivo de nosso trabalho logo, o uso de ligantes aquelatantes 
com suficiente número de átomos doadores para iniciar a coorde- 
nação requerida pelo íon metálico, torna possível encontrar uma 
~ - - estequiometria l:l na formaçao de quelato metalico, o que e uma 
importante propriedade se a estabilidade do complexo formado pg 
der ser mantida em soluções extremamente diluídas. Para compre- 
endermos melhor o efeito quelato devemos considerar com mais dg 
_. talhes o significado termodinamico das constantes de estabilida 
deê. Nesse caso, sabemos que a constante de equilíbrio consti- 
tui uma medida da energia livre padrão da reação, logo está afã 
ta a variações de entalpia e de entropia conforme a equação: 
AG° = AH° - TAs° (1) 
Observou-se que em vários casos, as diferenças de 
~ ~ ~ entalpia entre sistemas quelatos e nao quelatos nao sao sufi- 
cientes para explicar o efeito quelato logo, a alta estabilida- 
.- de do quelato metálico com relaçao ao complexo metálico está 
evidentemente relacionada com os valores de entropia. 
1.3. Ácidos e bases moles e duras 
Dentro do campo da química de coordenaçao, a pre 
.. ferencia de determinados íons metálicos por alguns ligantes, 
pode ser explicada, levando-se em consideração o estudo âdas
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teorias do campo ligante; porém se considerarmos um ion metáli- 
co como um ácido de Lewis e um ligante como uma base de Lewis, 
-› podemos afirmar que a reaçao entre essas duas espécies, vai de- 
pender muito da força do ácido e/ou da base. 
Para podermos conhecer melhor a força destas espš 
cies, vamos considerar os critérios de dureza (HARDNESS) e os 
critérios de moleza (SOFTNESS) dos ácidos e bases, que embora 
não possam ser medidos quantitativamente, suas características 
podem ser descritas qualitativamente, desta forma podemos carag 
. - _ . 6 terizar acidos e bases como abaixo : 
Bases moles - os átomos doadores são de baixa eletronegativida 
~ ~ de e alta polarizaçao e sao facilmente oxidados. 
os átomos doadores são de alta eletronegativida- Bases duras - ...z..___.___í_í.; 
~ ~ de e baixa polarizaçao e sao dificilmente oxida- 
dos.
, 
os átomos aceptores são grandes, têm baixa carga Ácidos moles 
positiva contém pares de eletrons livres (2 ou 
d) em suas camadas de valência ssáo altamente po ui ' í 
larizados e de baixa eletronegatividade. 
Ácidos duros - os átomos duros aceptores sao pequenos, possuem 
alta carga positiva e não contém pares de ele- 
trons livres em suas camadas de valência além de 
possuírem baixa polarização e alta eletronegati- 
vidade. 
Assim, metais e ligantes podem ser classificadosz 
segundo estas características, colocando-as em grupos chamados 
5 e Q, sendo que o grupo ¿_compreende todos os metais e ligan- 
tes que apresentam características de ácidos e bases duras e, o 
grupo E compreendendo todos os metais e ligantes que apresentam 
características de ácidos e bases moles. É importante observarz 
a presença de ácidos e bases que funcionam como intermediários.
I
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~ PEARSON1, estabeleceu uma.correlaçao que torna simples a averi- 
guação da estabilidade de um complexo pela análise de seu metal 
e ligante. 
"Os ácidos duros preferem unir-se às bases duras, 
enquanto os ácidos moles, preferem unir-se ás bases moles". 
Exemplos de grupos doadores? que podem ser colocados em ligan- 
tes sintéticos ou que aparecem em ligantes naturais sao mostra- 
dos na figura l. Esta ê uma lista parcial envolvendo somente os 
grupos doadores mais comuns.
A Para os doadores com átomos de oxigenio, por exem 
plo, ligantes análogos nos quais átomos de enxofre substituemum 
as ~ ou mais oxigenios, sao também possíveis, com a maior parte dos 
ligantes podendo ser avaliados. 
Alguns.grupos doadores naturais e essenciais do 
ponto de vista fisiológico, constituem as proteínas. A cisteína 
ê uma delas. Dentro da classificaçao de ácidos e bases moles e 
duras, verifica-se que os íons metálicos da classe intermediá- 
ria, reunem as melhores condiçoes para interagir com estes gru- 
pos doadores. 
Em geral, os sítios de coordenaçao destes grupos, 
são 0 oxigênio e o nitrogênio. Para o oxigênio, os grupos carbg 
xilatos são os mais importantes e para o nitrogênio, os grupos 
mais importantes sao os imidazõlicos. 
Os grupos hidroxila da Serina e Treonina, que par 
~ ~ ticipam das ligaçoes carboxílicas para a formaçao de peptídeos, 
apresentam-se como grupos ligantes em potencial para os acepto- 
res tipo 5 e para os ions da classe intermediária. Os amino gru 
ya. 3 P‹ Q W N O\ pos licos, possuem um pKa relativamente alto e aparente- 
mente interagem em soluçao aquosa, somente com ions da classe b, 
e principalmente íons da classe intermediária.
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DOADORES MONODENTADOS l um ordem ducrucomo do Durqza 1 
I 4 ALCOXIDO ENOLATO FENOXIDO 
>c=z< @_°z 
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O _ O _ O n/° u/° I: 
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0' O' _ " 
I 
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o' \o R \R' 
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N I H
c C G R/ xl/ \R' . 
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O 'N-R" O' 
ll I /°_"\ 
R R' Ô 
FIGURA 1. 1190: do grupos doadores em ligamos nafuroia o sinfáticos.
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Formação de complexos via ligantes com grupos Tio, 
não são exatamente limitados a ions metálicos da classe Q, pode- 
mos verificar por exemplo que Zn(II) foram complexos bem eštã- 
veis com os grupos que contêm o C-SH. 
1.4. Estabilidade dos compostos de coordenação 
1 - 4 - 1- rCr<>ns,i§re;ê‹;0sâ gerais 
A quimica de coordenação, esteve durante muito bag 
po a mercê dos cientistas para estudos,.principalmente no que 
diz respeito ã esterioquímica. 
Somente a partir deste século, ê que tivemos um 
impulso muito grande na determinação quantitativa da estabilida 
de dos compostos de coordenação. 
Um dos pioneiros nesta ãrea, foi J. BJERRUM8 que 
em-1941 publicou um trabalho a respeito da formação de .aminas 
metálicas em solução, verificando então que a formação de . um 
complexo em solução ocorre em etapas sucessivas mediante um prg 
cesso de fixação dos ligantes sobre o metal. A partir deste tra 
balho, o desenvolvimento de técnicas que permitisse quantificar 
valores para a estabilidade parcial ou total de um composto com 
plexo começou a tornar-se extremamente significante, a tal pon- 
to que nos dias de hoje, tenhamos uma gama muito grande de com- 
postos complexos com suas constantes de estabilidade determina- 
ae 4 ~ ^ das. SMITH e MARTELL tem publicado uma notavel coleçao de cons- 
tantes de estabilidades dos compostos da coordenação conheci-_ 
dos. 9`l3 .
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1.4.2. Estabilidade dos complexos 
Como já foi citado anteriormente, J. BJERRUM em 
seu trabalho a respeito da formação de aminas metálicas em so- 
lução, considerou que quando um ligante neutro E .complexa com 
um metal ë, ocorre uma série de reações sucessivas que podem
~ ser representadas abaixo, com suas respectivas .equaçoes de 
equilíbrio. 
. [ML] M+L;-_-:_ML“ 1<1= (2) 
' [M] . [L] 
_ [ML 1 ML + L --*.___ ML2 K2 ' ---------2» (3) 




ML2 + L?-“l ML3 K3
' 





=_ÊÂIÍ¿1.Í.__.____. .‹s› _-“ML K ML + L‹  n-1 n n MLn_l1 . [L] 
onde K1, K2, K3, Kn são as constantes de formação das diferen- 
tes etapas da reaçao. 
outra forma de se expressar este tipo de reação ê: 
[ML] 
M + L ;::: ML fã = (6) 
[M] . [L] 
t [ML21 /3- _______._______. M + 2L.:`-ML2 /-1 " 2 (7) [M1 . [L]
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[ML'1" M+3L--=-ML3 /5,3: 3 
3 
() 
[M] - [L] 
-13 [MLn] M + nL -_-->- ML n = (9) <'_“"" n / [M1 . [mn
0 
num sistema desse tipo, podemos ter n equilíbrios independentes 
/2 
(n = numero maximo de coordenaçao do metal), e Ki e/“i podem 
ser relacionados entre si pela expressao: 
fik = K1.K2.K3 ...Kk (10) 
l=K 
i = l K.1 
onde Ki denomina-se constantes parciais de formação fii constan- 
~ ~ tes totais de formaçao. As constantes de formaçao, fornecem in- 
~ ~ z formaçoes a respeito da concentracao dos varios complexos forma 
dos por um metal em dadas misturas em equilíbrio. 
Considerando a formação do complexo em meio aquo- 
so"(característica fundamental de nosso trabalho), devemos lem- 
brar, que a maior parte dos íons metálicos estão hidratados o 
que implica que a formação do complexo, se dá pela substituição 
de moléculas de água por moléculas ou ions que constituem os 
ligantes. Todos os íons aquo, sao mais ácidos ou menos ácidos e 
se dissociam conforme a equação abaixo. '
ll 
[M‹H2o)x)“* -- [M‹H2o›x_l (on)1(n*l)*1+H* (12) 
COIB A 
[lH*1 [M‹H2o›×-1‹oH›1(“*l)*1 
KA = -› - ~~«~¿ ~~--~ f~~--~~›-- (13) 
_ 
(M‹H2o›X1“* 
com a acidez variando muito. 
Quando temos um sistema envolvendo um íon metáli- 
co e um ligante, podemos em geral determinar a sua constante de 
formaçao, determinando experimentalmente alguns parâmetros como: 
concentração do íon metálico, concentração de um ou mais de seus 
complexos ou a concentração do ligante livre, com a escolha de- 
pendendo do sistema em equilíbrio. As técnicas empregadas para 
a determinação das constantes de formação através da avaliação 
da concentração do íon metálico sem complexar são várias, pode- 
. . 14 l . . . mos citar a polarografia ' 5, a potenciometria, o uso de resi 
nas de troca iônica16, medidas de solubilidade17 e outras. Para 
medidas da concentraçao do metal complexado, várias técnicas pg 
. _ - . 18 - dem ser usadas, desde as medidas espectrofotometricas , ate a 
aplicação de resinas trocadoras de íons ou por medidas de densi 
dade19 óptica. As medidas relacionadas a concentração do ligan- 
~ ~ ' te livre, geralmente sao realizadas mediante a titulaçao poten 
ciométrica, técnica esta que será vista com maior atençao em 
item a posteriori. As técnicas apresentadas acima, permitem en- 
contrar constantes de formação de complexos estáveis. .Alguns 
trabalhos envolvendo determinação de constantes de formação de 
complexos instáveis, tem sido elaborados. 
. 
LEE HINFAT et aliizo desenvolveram uma técnica pa 
ra encontrar constantes de formação de complexos inmiNeis,atra- 
vês do estudo cinético da decomposição do dioxalatodiaquocobal-
12 
to (II) [C°(C2O4)2(H2O)2] 2 com o íon lactato e íon glicina.via 
espectrofotometria.
p 
Metais como Au(I), Au(III) e Cu(I) que dificil 
mente coordenam com moléculas de água, apresentam suas constan 
tes de estabilidade com vários ligantes, determinadas via _po- 
tenciometria de oxi-reduçao, ou outras técnicas que envolvem 
oxi-redução. 
1.4.3. Fatores¿que¿influem na estabilidade dos complexgs 
A estabilidade de um complexo metálico e um 
-, _- 7 _ _. quelato metalico, depende de inumeros fatores , os quais estao 
rekxfionakfi QIUOS 'efeitos de entalpia e os efeitos de entropia
~ decorrentes da formaçao dos compostos. . 
Alguns fatores relacionados com o efeito ental 
pia, dizem respeito a efeitos do campo ligante, variaçées do 
comprimento das ligações com as eletronegatividadesdosíbnsnetá 
licos e átomos doadores do ligante, efeitos relacionados a 
~ ~ conformaçao do ligante nao coordenado, repulsões estéricas e 
eletrostáticas entre grupos doadores ligantes, calores de sol- 
vatação do íon metálico e ligante e outras forças coulombicas 
envolvidas na formação de anéis quelatos. Com relação ao efei- 
to entropia, podemos relacionar alguns fatores como: número de 
anéis quelatos, tamanho do anel quelato, arranjos dos 'anéis 
quelatos, trocas de solvataçáo sobre a formação dos complexos, 
_ ~ variaçoes de entropia em ligantes nao coordenados, efeitos re- 
sultantes a partir de diferenças na entropia configuracional 
do ligante livre e coordenado. A estes efeitos, incluiremos a 
concentração e a natureza do ligante também como fatores que 
alteram a estabilidade dos compostos complexos.
l3 
1.4.3.1. Concentraçáoz 
Este fator apresenta grande importância na de- 
terminação da estabilidade uma vez que, determinados complexos 
são estáveis somente no estado sólido, vindo a dissociar-se 
quando em solução; outros complexos existem em solução somente, 
na presença de altas concentrações de ligantes. , 
Em solução aquosa, a água possui tendências cg 
ordenantes maiores que os íons ou moléculas originariamente 
presentes na solução. 
. 2,4 l ~ 4 - 3 - 2 - Nat11,reÃa dio. clllsantfi-1:
A Quando se fala em natureza do ligante, tres im 
portantes fatores devem ser considerados: a força básica do li 
gante, as propriedades de quèlação e os efeitos estëricos. 
' Com relação ã força básica do ligante, podemos 
dizer que "quando o ligante apresenta propriedades básicas com
~ relaçao ã água, como dissolvente, em geral encontra-se uma cor 
relação entre a força básica (afinidade protõnica) do ligante,
~ 
e, a estabilidade de seus complexos metálicos (atividade catig 
nica)".
A 
As propriedades de quelaçao, já foram discuti- 
das anteriormente. 
Com relação aos efeitos estëricos, podemos di- 
zer que os mesmos, afetam sobremaneira a estabilidade, em fun- 
~ ' çao de grupos volumosos próximos de um átomo doador. A repul- 
são mütua destes grupos com relação ao átomo doador, provocam 
um enfraquecimento da ligação metal-ligante.
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1.4.4. Determinação das'constantes de protonagão e cons- 
gtantes de estabilidade via titulaçãom potenciomeí 
trica 
1.4.4.1. Determinaçãoqdas constantes de_protQnaQão de 
ligantes 
PartindoÍ`da› dissociação de um-ácido fraco, 
HA --- H* + A ~ (14) Q'-“'-“-* 
podemos achar o valor da constante de equilíbrio, através da 
seguinte equação: A 
K- z i5:l-L-ië;l- (15) a [HA] 
logo a constante de protonação deste ácido, ë definida como se- 
sus 
pxa = -log Ka (16) 
Este ê o princípio que rege uma série de algorit- 
mos, que destinam-se a encontrar constantes de protonaçao em 
sistemas que envolvem ligantes, dos tipos monodentados ou poli- 
dentados. 
Algumas equações como a de HENDERSON-HASSELBACHZI 
têm sido utilizados para encontrar constantes de protonação em 
sistemas com ligantes que possuam um único hidrogênio disponí- 
vel. Na verdade a equação, ê desenvolvida para titulações Í de 
ácidos fracos com bases fortes e ë representada da seguinte for 
ma: 
pH = pKa + 109 E~%-š- = pKa + log ëaâíâà) (17)
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Em se tratando de sistema onde o ligante possui 
mais de uma constante de protonação, vários algoritmos, têm sido 
desenvolvidos, porém em funçao do elevado número de cálculos a 
serem feitos, muitos destes algoritmos, sao na verdade transfor- 
mados em eficientes programas para uso em computador, embora obe 
deçam sempre a equaçao(l6). Alguns programas como o KONST22, o 
as LEAST23, o SIMPLEX24, o EQUIL25, o COMICS26 e outros tem sido 
usados com mais freqüência, e a partir deles muitos ligantes ti- 
verem suas constantes de protonação encontradas. 
Em nosso trabalho, utilizamos o algoritmo pKaS27, 
inicialmente adaptado para um computador IBM 434l{UFSC) e após 
para um computador COBRA 480 (FURB). Este algoritmo permite .en- 
contrar com precisao B constantes de protonaçao em um determina- 
do ligante. O algoritmo pKaS utiliza o método interativo de New- 
ton Raphsonzs e consiste na obtenção de inúmeros parâmetros do 
experimento, uma vez ajustados nos arquivos do programa, permi- 
tem um ajuste através de refinamentos dos pontos experimentais 
de pH com relação aos pontos teóricos, até encontrar um minimo. 
1-4-4 2- DeterminaQã9idâs“9QnStantâã_deaêâëêèilidâQê 
de ¢9m2leX°Saviarp°ten9i9me§;iâ~
~ 
A O uso do -log[H+] para ajudar na determinaçao das 
constantes de estabilidade dos complexos, foi sugerido inicial- 
mente por BJERRUM8 e consiste na titulaçao potenciométrica, 'de 
uma solução padrão do metal em forma aquo ou unidos a ligantes 
fracos com uma solução do ligante de concentração conhecida. A 
técnica consistia em obter valores de pH a cada adição do ligan 
~ ~ _ 4 te e com estes dados calcular a funçao de formaçao n como o nu- 
mero médio de ligantes A unidos ao metal M. Desta forma, consi-
~
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derando o seguinte sistema: 
M + XA --= MA \-- X 
- (18 
5 = Cømpslâxø s 
íon metálico total 
que tratado matematicamente, sugere a seguinte equação: 
+ 2;» 
E : CA "' [AH,.l (19 
onde CA = concentração total do ligante 
CM = concentração total do metal 
[A] = concentração total do ligante livre.
~ Quando se conhece as constantes de protonaçao ou consegue-se me 
dir experimentalmente [A], [AH+] e [AH22+] pode-se calcular n a 
partir do pH da solução no equilíbrio. Com este raciocínio, ob- 
.- têm-se E equaçoes lineares que contêm as constantes desconheci- 
das K1, K2, K3, ...Kn que podem ser resolvidas por determinan- 
tes ou por metodos de aproximaçoes sucessivas, até chegar ao vã 
lor mais exato das constantes. 
SCHWARZENBACH29 desenvolveu um algoritmo que tam- 
bém permite encontrar com precisao, constantes de estabilidade 
de complexos metálicos. Outros algoritmos como o SCOGS3o, o MI- 
31 3 34 22 NIQUAD ,›O MINIQUAD 7532, O F.I.C,S. 3 O SUPERQUAD , O KONST 
e outros, têm sido usados com sucesso na determinação das cons- 
tantes de estabilidade de complexos. 
Em nosso trabalho, utilizamos o algoritmo BEST35, 
inicialmente adaptado para um computador IBM 434l(UFSC) e apös 
para um computador COBRA 480 (FURB). O algoritmo BEST, realiza 
a determinação por Interativa nonlinear;least;squares“tits das 
respectivas curvas de equilíbrio potenciomêtrico, representadas 
pela seguinte equação:
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M H L xaz-b 
K +X + z - b = ,I n n n______] _ ,H (20) 
MnHnLn x+z-b + [MnHn-lLn 1 [H 1 
Este algoritmo, consiste em montar uma matriz, contendo todas 
as possiveis espécies, hidrolizadas ou não, com seus respecti- 
vos lo ig, e através de uma série de dados ex erimentais e chu P _ 
tes iniciais, iniciar um refinamento dos log 7; das espécies em 
estudo, até a obtenção de um valor mínimo.de erro, o que permi- 
te ter log73 exatos. 
1.5. Aspectos Quimicos e bioinorgânicospdqs metais 
e seus complexos ' 
1.5.1. Çonsiderações gerais 
Neste item, abordaremos alguns aspectos, referen- 
tes a química inorgânica e bioinorgânica dos metais :envolvidos 
neste trabalho.
. 
1.5.2. Química do zinco 
Devido a configuração_eletrõnica, tipo dlo, não 
é possível esperar do zinco, que existam efeitos de estabiliza- 
ção pela ação do campo ligante; logo a esterioquímica é determi 
nada unicamente por fatores de tamanho, interações eletrostáti- 
cas e por forças das ligações covalentes4.
u 
~ A , , 
' A estabilidade da distribuiçao eletronica inter 
10 . - - _ _ na d e tao elevada, que nao se conhece estados de oxidaçao su 
periores a +2, e as geometrias apresentadas por este elemento, 
são em geral a tetraédrica, devido principalmente aos problemas 
estéricos, e a geometria octaédrica, além do que alguns compos-
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._ tos de zinco com geometria bipiramide trigonal e piramide qua- 
. . . . . 36 drada tenham sido sintetizados, embora sejam muitoiraros . 
A maior parte dos complexos de zinco conhecidos, 
apresentam coordenação 4 com geometria tetraêdrica. No organis 
mo animal, o zinco apresenta uma grande importância, principal 
mente com relaçao as enzimas que sao catalizadoras que contro- 
lam a síntese e a degradação de moléculas biologicamente impor 
2 . tantes . Na verdade, as enzimas apresentam uma estrutura cons- 
n. tituída por grupos proteicos e um pequeno grupo ativo que pode 
ser um íon metálico simples ou complexado. Nesse grupo, o zin-
Q co está coordenado tetraedricamente a dois átomos de .nitroge- 
nio e a um átomo de oxigênio provenientes de três aminoácidos 
~ ~ 4 da cadeia proteínica. A quarta posiçao de coordenaçao esta dië 
as ponível para aceitar um par eletronico de um átomo doador no 
substrato ue terá ue desdobrar-se ou decom or-se. Atualmen- z P 
te, conhece-se pelo menos uns 20 tipos de enzimas que coorde- 
~ ~ nam o zinco, algumas delas sao de grande importancia como : 
. - . 2 z - A anidrasa carbonica que esta presente nos globulos vermelhos 
do sangue e cataliza a desidratação do íon bicarbonato e a hi- 
- .- drataçao do CO2. A carboxipeptidasa que localiza-se no pancre- 
as dos mamíferos e cataliza a hidrólise do peptídio unido ao 
final carboxílico da cadeia peptídica; O zinco possui.aimkáatua 
ção biológica, no estudo de modelos envolvendo sistemas porfi- 
rínicos, como a ftalocianina ou a tetrafenilporfirina de zinco 
(Zn-TFP) que atua como pigmento fotossintético. 
l.5.3. Química do Níquel 
A forma mais comum do níquel ê no estado de oxi-
19 
. 
0' ..` z› "' 8 ' .›~ I;-~* '-w '- *- daçao +2, com configuraçao d . Esta configuraçao, proporciona 
ã maior parte dos complexos formados, uma geometria quadrado 
LJ. fln 
‹Q G (D _. a disposiçao dos ligantes em um plano, dá lugar planar, 
a que um sô dos orbitais d(dx*-y“) possua uma energia muito 
grande, e os oito elétrons ocupem os outros quatro orbitais Q, 
deixando aquele orbital fortemente antiligante36. Ao contrário 
dos complexos de níquel tetraédricos que são paramagnêticos,os 
complexos de níquel quadrado planares são todos diamagnéticos. 
Embora a coordenação 4 seja a mais comum, conhece-se complexos 
com coordenação É e É com geometrias octaêdricas e bipiramidal 
. . 36 trigonal respectivamente . 
Em termos biológicos, o níquel ê um microelemento de 
¢-› grande importancia, sendo encontrado em sistemas enzimáticos e 
a sua falta, tem sido relacionada ao mal funcionamento do fíga 
do2. Muitos modelos envolvendo o Ni+2 e sistemas porfirínicos, 
têm sido estudados4.
H 
1.5.4. Quimica do Qálcio 
.` Pouco se sabe a respeito de substancias em que 
o cálcio não esteja na forma bivalente. Em geral seus comple- 
xos são fracos e possuem uma afinidade maior pelo oxigênio e
A . . 36 menor pelo nitrogenio . 
. z . z . 37 - Em termos biologicos, o calcio e encontrado no 
organismo, em quantidade maior do que outros cátions. A maior 
parte ê encontrada nos ossos e dentes e uma pequena quantidade 
encontra-se nos líquidos corporais e está, em parte, ionizada. 
O cálcio ionizado tem grande importância na coagulação do san- 





O câlcio também ê encontrado nas estruturas das enzimas da mes 
ma forma que níquel e zinco. 
1.5.5. Química do cromo 
O cromo em geral, apresenta-se nas valencias 2,3
_ e 6, embora conheça-se o cromo com Valencia +l. 
O estado mais estável e importante ê o Cr(III)com 
configuração da, e geometria octaédrica. Isto porque seus com- 
plexos possuem um elétron em cada um dos níveis tzg, o que lhe 
confere uma certa estabilidade do tipo característica dos ní- 
. _ 2 veis semi-completos . 
Uma característica interessante do Cromo(III) 'é 
a sua relativa inércia cinética em soluçao aquosa. O íon .tem 
caráter ácido e'os hidroxoions condensam-se formando espécies 
com grupos hidrõxos como: 
"3 -H* 2; lcr‹H o› 1* --- [crua o› om 2 5 2 5 
Ê
H 
1 ‹H2o›5 cr<O>o cr‹H2o›514*
H 
os complexos mais numerosos são os que envolvem grupos aminas. 
O Cromo tem uma participacao importante nos pro-
Q cessos biológicos, atuando como um fator38 de tolerancia dos 
açúcares, relacionando-se com a insulina em seu papel biológi- 
co e em consequência com o metabolismo do açúcar e com a diabe 
te.
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Outros trabalhos, envolvendo ligantes biologica-
~ mente ativos e Cromo(III) tem sido desenvolvidos, embora suas 
aplicações ainda não estejam bem-definidas38. 
1.5.6. Químicardg Cobalto 
.~ Conhece-se basicamente, valencias +1, +2 e +3 pa- 
ra o cobalto. A valência +1 é extremamente rara, sendo conheci- 
dos pouquíssimos compostos. A valência +2 é mais comum, ë ê a 
mais estável para íons simples, quando não está coordenado a na 
~ ~ da que nao seja água; já os complexos sao relativamente poucos 
e alguns são instáveis, apresentando-se geralmente com geome- 
trias tetraêdricas e octaédricas. A valência +3 forma numerosos 
complexos, sempre com coordenação 6 e geometria octaêdrica. Em
~ geral, seus complexos sao mais estáveis em meio alcalino do que 
em.meio ácido. 
7 .. Sendo d , Q ¢g(11) forma complexos\com geometria 
octaêdrica com ligantes Spin alto, tendendo a serem 1'instáveis 
com respeito a oxidação, se os ligantes são Spin baixo. A EECC 
tem grande importância, quando se fala da estabilidade de esta- 
dos de oxidação em função da instabilidade do íon ¿Co(II) fren- 
te a ligantes Spin baixo pois, como sabemos, os complexos desta 
natureza não encontram-se particularmente estabilizados pela 
~ ' EECC o que nos permite dizer que a oxidaçao do Co(II) a Co(III) 
conduz a troca de uma situação do Spin alto ã Spin baixo, yque 
hipoteticamente pode ser representado através das seguintes con 
figuraçoesz. 
(II) tz 5 2 (III) t 6 1 -ë (1II)t 6 0 Co ( 2g eg ) ---1› Co (2g eg )---ACO (2g eg
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Pode-se afirmar que nestas configuraçoes, a oxidaçao ocorre em 
duas etapas a primeira e o rearranjo dos elétrons para a forma .- 
~ ~ z çao do estado de Spin e a segunda, a eliminaçao do eletron pa- 
ra formar o Co(III). 
O cobalto, tem merecido muitos estudos a respei- 
to de seu comportamento biológico, uma vez que fazem parte de 
inúmeras moléculas do organismo. A função biológica mais conhe
~ cida do cobalto é a sua participacao íntima nas coenzimas rela 
cionadas com a vitamina B12. A vitamina B12 ou cobalamina como 
é conhecida, constitui-se de um anel porfirínico modificado‹¶m 
contém quatro sitios de coordenação com um íon Co(III), a quip 
ta e sexta posição de coordenação encontram-se ocupadas por um 
átomo de nitrogênio proveniente de um grupo imidazol e uma mo- 
lécula de agua. As cobalaminas, podem reduzir-se em soluçao 
neutra ou alcalina formando espécies Co(II) e Co(I) denomina- 
das B¡,r e B12s, respectivamente, com cada espécie, exercendo 
papel importante em transformaçoes metabolicas. 
1.6. Características dos ligantes
~ 1.6.1. Consideraçoes_gerais 
Neste item iremos nos ater somente aos Âligantes 
usados neste experimento, verificando algumas características 
que possam facilitar o estudo dos complexos metálicos, do qual 
eles participam. 
1.6.2. L - Cisteína 
A estrutura da cisteína está representada na pã- 
gina seguinte 1. Além dos grupos amino e ácido, a cisteína pos
23
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sui um grupo Tio(-SH). Esses grupos permitem que a cisteína cg 
ordene com vários tipos de metais39.
H 
l. 
HS - CH2 - C - COOH 1 
NH2 
(CYS) 
Do ponto de vista biológico, a cisteína apresen- 
ta grande importancia, pois trata-se de um aminoácido natural, 
cujas funções nas proteínas ê produzir grupos -SH livres e dis
~ sulfetos, enquanto os grupos amino e carboxílico estao envolvi 
_. ~ dos na formaçao de ligaçoes peptídicas. 
Desde que a cisteína na sua forma livre ou combi 
nada, constitui um importante fator na bioquímica de organis- 
mos vivos, tornou-se importante para o entendimento de seu fun
~ cionamento em sistemas biológicos, o estudo da determinaçao e 
correta interpretação dos dados termodinãmicos, associados ã 
ionização de seus protons. Este trabalho, preocupou-se com a 
determinação de constantes de ionização e constantes de estabi 
lidade deste ligante com íons metálicos. A ionização da L-cis- 
teína ê polêmica. Muitos trabalhos foram desenvolvidos, e mui- 
tas dúvidas ainda permanecem. Sabemos que o grupo carboxílico 
(-COOH) da cisteína, ioniza a baixos valores'de pH e que, os 
grupos amino (-NH2) e Tio (-SH) ionizam a valores de pH mais 
altos, porém existem dúvidas quanto quem ioniza primeiro, se`o 
grupo -NH2 ou o grupo -SH. Alguns autores39 sugerem que o se- 
gundo prõton a ionizar é o do caminho oposto, onde o grupo -SH 
ioniza primeiro do que o grupo -NH2. Mais recentemente, 40-45,
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emprego de várias técnicas tem proporcionado a verificação de 
que estes dois prótons, ionizam.simu1taneamente nas duas fai- 
xas de pH, em grande parte devido a semelhança da força ácida 
destes dois grupos. O esquema 1,46 mostra a protonação ~total 
da cisteína, onde K1, K2 e K3 representam as constantes de pro 
tonaçao macroscõpicas, sendo H3RS, HZRS e HRS as espécies pro- 
tonadas e completamente deprotonadas da cisteína. As constan- 
tes K1a, K1b, Kza e Kzb representam as constantes de Aprotona- 




_ -s-R-coo` + H* -~»l-~ Hs-R-coo` + H* «-ÊL~»~ Hs-R-coo` + H 


















K1b *H J[`H Kzb +H+J[-H* Kza _+ 
_ fa. (I .Ap à _. -s-CH «CH-coo ‹--+-+--- Hs-CH -CH-Coo 
2' H+ 2' 
+ + NH3 NH3 
+H+JÍ-H* K3 
Hs-CHZ-CHZ-TH-cooH
+ NH 3 
Esquema 1 - Espécies macroscópicas e microscópicas protonadas 
e nao protonadas da cisteína.
+
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~ Q ~ Os valores das constantes de ionizaçao da cisteina, serao dis- 
cutidos a posteriori¬ 
1.6.3. D - Glucosamina 
.A - H . .A D-Glucosamina éium derivado da glicose, que 
contêm um grupo amina; em geral na posiçao equatorial unido ao 















Encontrado, principalmente em carapaças de moluâ 
cos e crustáceos, a D-Glucosamina, ê um aminoaçúëar, muito efi 
ciente como ligante na formação de quelatos estáveis com íons 
metálicos. Em geral, a formação de complexos, se dá através de 
seus grupos amino e hidroxila. 
No organismo humano, estudos têm sido realizados 
no sentido de verificar a capacidade deste aminoaçúcar como um 
poderoso anticoagulante do sangue47. Alguns de seus _derivados 
48, como a N-metil-D-Glucosamina e a N-metil-L-glucosamina têm 
sido estudados, em função de suas propriedades fisiológicas e 
químicas, sendo a N-metil-L-glucosamina, um constituinte par- 
cial de um antibiótico, a streptomicina. Detmaneira_geral, pode
Q mos dizer que pouquíssimos estudados tem sido realizados a res
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peito dos aminoaçücares com metais, mesmo assim, podemos citar 
alguns estudos relativos a modelos biologicamente importantes, 
~ . 49 _ , envolvendo a formaçao de sistemas com bases de Schiff s ou 
o estudo de sistemas metal-quelato para uso c1ínico45 ou ainda 
_ . . . 50 - na formaçao de catalizadores quirais homogeneos. 
Estudos48 tem sido realizados, com relaçao acnns 
tante de ionização de aminoaçúcares e sua conformação. Quando 
o grupo amino está numa posição equatorial no C2 do anel pira- 
nose, verificou-se que o valor da constante de ionizaçao ë me-
~ nor do que quando o grupo amino está numa posiçao axial como 
mostra a estrutura 3. 
CHZOH 
ls oH 




Isto deve ocorrer, devido ao fato de que na posição axial, te- 
~ .- mos uma possível ligaçao de hidrogenio, entre os grupos C4-OH 
e C2-NH2 que suprimem a saída do H+, a partir do protonado ami 
no grupo. '
^ 1.6.4. Ãcido 2 - Aminoetilfosfonico 
Ácidos ;3.Aminofosfõnicos e seus derivados, são 
estruturalmente anãlogos a ãcidos /3 aminocarboxilicos, noçmal 
o grupo carboxila foi trocado por um grupo ácido fosfõnico ;
(-PO(OH)2). 
O ácido 2 - aminoetilfosfõnico (2-AEP) ê de im- 
portância õbvia, pois o 2-AEP e seus derivados N-metil são os 
únicos compostos que apresentam a ligação C~P encontradas em 
. 52 ~ . _ seres vivos . Estes compostos sao requeridos para o cresci- 
mento de microorganismossz. A estrutura do 2-AEP ê A mostrada 
abaixo 4.
9 
HZN - CH2.- CH2 - P(OH)2 4 
(2-AEP) 
Derivados do ácido fosfõrico, sao de grande im- 
portância em processos biolôgicos, e considerável pesquisa tem 
sido feita para entender a origem, natureza e ütransformacoes 
metabólicas destes compostos53' 54 e o ácido 2-aminoetilfosfê 
.` nico, ê o primeiro membro de uma nova classe de t substancias 
bioquimicamente ativa e de ocorrência natural, contendo liga- 
~ - . 52 z . . çoes carbono fosforo diretas. Encontra-se o acido 2~aminoe-
z 
Q ' tilfosfonico livre e como maior constituinte de fosfoliídeos 
de ciliados, celenterados, moluscos e fitoplanctons marinhos. 
as Alguns trabalhos sobre complexos desta substancia.com metais, 
têm sido reportados53'54'55 enquanto estudos de equilíbrio eg 
volvendo ácidos aminocarboxílicos tem sido extensivamente rea 
lizados, isso não ocorre com ácidos Í; aminofosfõnico. Devido 
a sua importancia, estudos dos equilíbrios envolvendo essa 
classe de compostos precisam ser realizados afim de que se 
possa determinar as espécies complexantes.
28 
CAPÍTULO II 
2. PARTE EXPERIMENTAL 
2.1. Materiais 
L-cisteína hidroclorídrica, grau reagente foi ob 
tida junto a VETEC Química Fina Ltda..O ácido 2-aminoetilfosfê 
nico, grau reagente foi obtido junto a Sigma Chemical Company, 
a D-Glucosamina hidroclorídrica foi sintetizada.segundo método 
de Purchase e Braun51, e Nitrato de potássio, ácido clorídrico, 
nitrato de zinco, nitrato de cobalto, nitrato de níquel, nitrâ 
to de cromo, nitrato de cálcio, foram obtidos junto a Merck SA, 
hidróxido de potássio livre de CO2 foi obtido junto a J.T. Ba- 
ker Chemical Company. 
2.2. Síntese da D¬glucosamina hidroclorídrica 
A técnica proposta por Purchase e Braunsõ, con- 
siste em atacar carapaças de crustáceos com ácido clorídrico, 
ÕN , até a completa remoção do carbonato de cálcio e obtencão 
da quitina. Após ataca-se a quitina com ácido clorídrico,.aquÊ
~ cendo~se a solução por 2,5 horas sob contínua agitaçao, adicig 
na-se carfik›ativo para promover uma descoloração, filtra-se, 
... _. _ O concentra-se a soluçao em pressao reduzida a 50 , lavando¬se 
em seguida os cristais formados com álcool etílico 95%. Os crhã 
tais resultantes apresentam uma cor branca. Neste trabalho, fg 
ram utilizadas cascas de siri, encontradas na região, obtendo- 
se cristais de D-Glucosamina hidroclorídrica com grau de pure¬ 
za igual a 98%. 
` 
A caracterização da D-Glucosamina hidroclorídri-
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ca foi feita, pela obtenção de um espectro na região do infra- 
vermelho (figura 2) e pela determinação de seu ponto de fusao, 
cujo valor encontrado foi l90°C, o que está de acordo com a li 
teraturasõ. 
2 ~ 3- Deifleermiêâceãqo do segvielíhreiøs pe0st_e_n.Ç_ie°1në,tê;i_¢rQ 
A solução padrão de Zn(II), tendo uma concentra- 
ção de 4,75 x l0_3M, foi preparada a partir do Ínitrato de 
Zn(II) hexahidratado (Zn(NO ) .6H O, sendo adronizada por ti- 322 P 
tulação direta com ácido etilenodiaminotetraacëtico (EDTA)1man 
do eriocromoblack como indicador57. A solução padrão de Co(II), 
,.,, - tendo uma concentraçao de 4,70 x 10 3M, foi preparada a partir 
do nitrato de cobalto(II) hexahidratado (Co(NO3)2.6H2Q), sendo 
padronizada por titulação direta com sal bisõdico de EDTA usan 
do murexida como indicador57. A solução de Ni(II), tendo uma 
concentração de 4.80 x l0_3M, foi preparada a partir do nitra- 
to de Ni(II) hexahidratado (Ni(NO3)26.H2O), sendo padronizada 
por titulação direta com sal bisõdico de EDTA usando também mu 
~ ~ rexida como indicador57. A soluçao padrao de cromo(III), de 
concentração 4,94 x l0_3M, foi preparada a partir do nitrato 
de cromo(III) nonahidratado (Cr(NO3)3.9H2O), sendo padronizada 
mediante o uso da técnica de espectrofotometria de absorção 
atômica. A solução padrão de Ca(II), tendo uma concentração a- 
proximadamente 5,00 x l0_3M foi preparada a partir do nitrato 
de Ca(II) tetrahidratado (Ca(NO3)2.4H2O), ' sendo padronizada 
por titulação direta com sal bisõdico de EDTA, usando murexida 
como indicador57. 
As amostras de ligantes e metais, foram diluídas 













































































de medição para titulação potenciomêtrica, selada e devidamen- 
te termostatizada (25,00 + 0,03°C), por um banho termostático 
HD<3€10 U1 Õä MLW-Mechanic Prüfgeräte Medingen. 
A célula estava equipada com um eletrodo indica- 
._ dor de vidro da Analion e um eletrodo referencia calomelano, 
também da Analion; entrada e saída de gás nitrogênio, gás este 
obtido junto a White Martins S.A. e purificado com uma solução 
de Pirogalol e KOH numa concentraçao aproximada de O,lM, e ain. 
da numa microbureta graduada, da Metrohn..Todas as medidas rea 
._ lizadas, tiveram a sua força ionica ajustada para 0,l0OM com 
KNO3. O hidróxido de potássio, livre de CO2 foi padronizadocxm 
biftalato de potássio padrão, usando fenolftaleína como indica 
dor58. 
As medidas de pH na forma de -log{H+] foram fei- 
tas com um pH-metro Micronal, modelo B-375, devidamente cali- 
brado com ácido clorídrico l0 ZM gp = 0,l0OM) e hidróxido de 
potássio padrão, livre de CO2. O ácido clorídrico l0_2M gp =
~ 0,l00M) foi padronizado com hidróxido de potássio padrao, usan 
do fiflmlfizfleina como indicador. 
Medidas potenciomëtricas, foram feitas com as 
amostras nas seguintes composições: cada ligante isolado e ca- 
da ligante com um metal. 
As constantes de ionizaçao dos ligantes foram de 
terminadas pela adição de aproximadamente 0,2 mmol a 50 ml de 
água destilada e previamente fervida, junto a célula de medi- 
ção descrita acima, tendo sua força iônica corrigida para 0,l0mM 
com KN03. 
As constantes de estabilidade dos ligantes com 
os metais foram determinadas, usando-se aproximadamente 0,2 
mmol do ligante e aproximadamente 0,2 mmol; 0,1 mmol e no caso
32 
de alguns sistemas, 0,05 mmol e 0,025 mmol do metal em estudo, 
tendo a sua forca iônica ajustada para 0,l00M com KNO3. 
As razões molares dos sistemas ligante: metal fg 
ram as seguintes: 
CYS:Zn; CYS:Co; CYS:Ni; CYS:Cr e CYS:Ca, nas razões .molares 
lzl e 2:1 gluco-NH2:Zn; Gluco-NHÊCQ; Gluco-NH2:Ni; Gluco-NH2: 
Cr; Gluco-NH2:Ca nas razões molares lzl; 2:1; 3:1 e 4:l.2-AEP: 
Zn e 2-AEP:Ni na razão molar 2:1, e 2-AEP:Co; 2-AEP:Cr e 
2-AEP:Ca na razão molar 3:1. '
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CAPÍTULO III 
3. RESULTADOS E DISCUSSÃO 
3.1. Constantes de pr9tonaçãQ_da L-cisteina.hidrocloridrica 
(CYS), D-Glucosamina hidrocloridriga (Glucg;N§2) e 
ãcido_2-amino_etilfosfonicoUl2:A§Ê)
~ As constantes de protonaçao da L-Cisteína (CYS), 
D-Glucosamina (Gluco-NH2) e ácido 2-aminoetilfosfonico (2-AEP), 
definidas pela equação KH = [HnL]/[H+] [HnAL] onde, L ê o li- 
gante (CYS, Gluco-NH2 e 2-AEP), foram determinadas pela medi- 
ção de -log[H+] de soluções aquosas destes ligantes, como uma 
função de a(nümero de moles de base adicionada por número de 
moles do ligante) e, com a ajuda do programa de computador FO§ 
TRAN PKAS27. Os valores destas constantes são dados :na Tabe- 
la I. 
Os valores de log K obtidos para a L-Cisteína 
(CYS), estão de acordo com os valores encontrados na literatu- 
59 . - . . ra , e representam as constantes microscopicas do ligante. A 
Figura 3 mostra a curva de titulação potenciomëtrica do ligan- 
te CYS, com dois pontos de inflexão em aproximadamente a=l e 
a=2. A terceira inflexão não aparece devido a dissociação da 
A ~ ~ água. Os tres equilíbrios de protonaçao sao definidos `pelas 
equações 21, 22 e 23, onde L representa o ligante nao protona- 
do e H+ representa o prõton. Os equilíbrios 2lie 22 represen- 
tam as etapas de protonação dos grupos amino (-NH2) e Tio (-SH), 
embora não se saiba exatamente qual dos dois protona primeiro.
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Figura 3 - Curva de equilíbrio potenciomëtrico da solução 
5,00 x 10-31 da Lecisteína (CYS). Condições : 
a = moles de base adicionada por mol de CYS, 





H* + cYs`2 --1- Hays' K1 = -l~%ÊÊÊ-l-;¡-- (21) 
[H ] [CYS ] 
_ V ¿ K2 [H2cYs1 Hcys + H ---~ H2cYs K2 = ------- (22) ' [HcYs`] [H*] 
4 
K [H cYs*] + 3 + 3 Hzcys + H ---›› H3cYs K3 = -----¬¡- (23) ' [H2cYs] [H 1 
prõton no ligante, ê associado a.protonação do grupo carboxila 
to (-COO-). BENESCH43 et ali reportaram que, a protonação dos 
grupos amino (-NH2) e Tio(-SH) ocorrem simultaneamente nas duas 
regiões de pH, que correspondem ao log K, como indicadas no es 
quema I (pg.24 ). São quatro constantes envolvidas.nessas duas 
protonações, K1a, K1b, Kza-e Kzb. Essas quatro constantes, sao 
conhecidas como microconstantes de protonação da L-cisteína e 
seus valores sao mostrados na Tabela II: 
Tabela II - Log das microconstantes de protonação 
da L-Cisteínaa 
log K1a 8,53 
log K1b 8,86 
log Kza 10,36 
log Kzb 10,03
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A curva de titulação-da D-glucosamina hidroclorš 
drica (Gluco~NH2), exposta na Figura 4, mostra uma inflexao em 
a=1, indicando o consumo de 1 mol de base por 1 ml de ligante. 
A protonaçao ocorre no grupo amino (-NH2) e o equilíbrio está 
representado pela equaçao 24. 
K A [cluco-NH"] 
Gluco-NH2 + H* ----~1 Gluco-NH; K1 = -------------' 3 + 
(24 
[Gluco-NH2][H ] 
o valor 7,51 encontrado para o log K do grupo amino está .2,5 
unidades logarítimicas menor do que o valor médio dos log LKS 
encontrados para as.aminas (valor médio do log K~lO). Isso po- 
de ser explicado em funçao das pontes de hidrogenio envolvendo 
o grupo amino e as oxidrilas adjacentes, como mostram as estru 
turas ä e Ê. 
cruzou 
cu ou 2 O oH 
Ho ____> O '~*_' oH Ho 
























5,00 x l0`3M da D-glucosamina (Gluco-NH2). Con- 
dições: a = moles de base adicionada por mol de 
cinco-mz, ¡1 z 0,100:-1(1<NQ3›, t z 25,00 í o,o3°c




Com o par eletrônico estabilizado pelas pontes 
as _ de hidrogenio, o nitrogenio do grupo amino protona a um flvalor 
de pH mais baixo. Treonina e homoserina possuem log K para o 
grupo amino, 8,97 e 9,28 respectivamentesg. Esses aminõãcidos 
possuem uma oxidrila em suas estruturas também adjacentes ao 
grupo amino, como indicados pelas estruturas 7 e 8. A formaçao 
¢~ ~ das pontes de hidrogenio resultam numa diminuiçao dos seus log 
K de protonação do grupo amino.
O 
010 \C/ \¢/ X0» Hzc/ \o- 
0 z \V/I NH2 ox"//,NH2 
7 8 
A curva de titulação do ácido 2-aminoetilfosfõni- 
co (2-AEP), (Figura 5) mostra uma inflexão em a=l. A segunda in 
flexao nao é nítida devido.a dissociação da água, Os valores de 
log K determinados sao mostrados na Tabela I (pág. 34), e 'os 
~ ~ equilíbrios sao definidos pelas equaçoes 25~e 26. 
‹K 
_ 
-1 ~ -2+ + 1 -1 K 1H‹2-ABP) 1 (2-ABP) H ----›~H‹2-ABP) =--------=- 25 ¿.__.._*......._-__- - _ 
- 
1 [(2-ABP) 21111 1 


















O 1 Í | 1' 
O I
G 
Figura S ~ Curva de equilíbrio potenciométrico da solução 
5,00 x lO_3M do ácido 2-aminoetilfosfõnico 
(2-AEP), condições: a = moles de base adicionš 
da por mol de 2~AEP, p = O,l0OM(KNO3), 




A primeira protonaçao ocorre nov grupo amino 
(-NH2) e a segunda.em um.dos oxigênios do grupo fosfonato P(0H)3 
A protonação do segundo oxigênio desse grupo, ocorre a um valor 
de -log[H+] muito baixo e não foi possível determinã-la por ti- 
tulação potenciométrica. Entretanto esse valor aparece na lite- 
ratura e ê mostrado na Tabela I (pág. 34). Sendo um ácido for- 




3.2. Constantes de estabilidade Qara_o sistema Zn1II);ligante 
As constantes de estabilidade dos quelatos metãli 
cos normais são definidas pelas equações 27, 28, 29 e 30 respeg 
tivamente, onde ZnL2_b, ZnLâ_2b , ZnLä_3b e ZnLä_4b representam 
respectivamente o não hidrolizado e não protonado quelato nas 
razoes molares lzl; l:2;l:3; 1:4 (metal:ligante). 
zn+2 + L-b 73141. ZHL2-b fm: _[_z_n1;šÍb14_b f Í ‹27› 
[Zn 1 [L 1 




+2 -b Í “Ls 2-sb Ízlfnfsf J* __* (29) zn + 31, _________ znL3 ML3= +2 _b 3 
- [ZH 1 [L 1 
4 2-41» / ML [znL 1 
zz-F2 + 4L`b 4 znL2`4b `/GML = ~ 4 ea ‹-~ fe z 13°) ._-__ V 4 4 +2 -b 4 [ZH 1 [L 1 
Zn+2 representa o nao hidrolizado ion aquozinco(II), e L b re~ 
presenta a não complexada e totalmente deprotonada forma do li 
gante. 
As constantes de protonação dos complexos forma- 
dos, foram expressas com o auxílio das equações 31, 32, 33 e 
34.
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[ZnHnl2 í] (32) MHnL2 [ZnHn_lLš~2b+n-l][H¿T 
[ZnHnLš_3b+n] 
K = s ~~ ~ (33) MHnL3 [znHn_lLš-3b+n-1] [H+] 
2-4b [ZnHnL4 +n] 
K = s f ~ ~f f (34) MHnL4 [ZnHn_lLÊ-4b+n-l] [H+] 
As constantes de estabilidade do sistema Zn(II): 
ligante, foram determinadas através do emprego do programa FO§ 
TRAN denominado BEST35, o qual emprega um ajuste interativo e 
não linear de mínimos quadrados, das respectivas curvas wde 
equilíbrio potenciomêtrico, envolvendo constantes de equilí- 
brio conhecidas e desconhecidas. A hidrólise do Zn(II) (Eq.35) 
foi considerada no cálculo, com as constantes de hidrólise do 
Zn+2 retiradas da literaturaõlfl Os valores das constantes de 
estabilidade do Zn(II): ligantes estao colocadas na Tabela III 
(pág. 44). A 
2~n
i 






























































































3.2.1. Sistema Zn(II):CYS 
Mediçoes potenciomêtricas do -log[H+] foram rea- 
lizadas tanto na razão molar 1:1 como na 1:2 e em ambas, veri- 
£icou~se o aparecimento de precipitado, em torno de pH 5,5 pa- 
ra a 1:1 e 8,0 na 1:2, Os precipitados formados, provavelmente 
devem ser uma espécie neutra do Zn(II):CYS, ou produto da Áhi- 
drõlise do zinco. 
Em nenhum dos casos, observou-se a disso1uçao‹km 
precipitados. Para o cálculo das constantes foram considerados 
somente os valores de pH em que nao houve precipitaçao. 
A Figura 6, mostra as curvas de titulaçoes _ po-. 
tenciomëtricas para o sistema Zn(II):CYS 1:1 e para o Íligante 
. . +2 . livre. A valores de pH baixos, o Zn complexa muito pouco com 
a ciäxfina entretanto a valores mais altos de pH, a complexa- 
ção ê visível, comparando a curva do ligante sozinho e a do 
Zn: ligante. As constantes de estabilidade para os complexos 
normais e protonados determinados, são mostrados na Tabela III 
(pãg.44 ) e 0 equilflzfio para os mesmos são indicados _ pelas 




















0 ¬ : 1 | F 
O I 2 3 4
G 
Figura 6 - Curvas de equilíbrio potenciométrico de solu- 
ções 5,00 x l0_3M de CYS na ausência e na pre- 
sença de 5,00 x 10-3m de Zn+2. Condições: 
a = moles de base adicionada por mol de Zn+2, 
¡z = 0,1001. (KNQ3), t z 25,00 Í o,03°c.
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+2 -2 // ML [zncYs1 zn + cys zncys ML = ¿2- af _¿ (36) [Zn ] {CYS ] 
_ 
' K ' + 
zncys + H* ---§ÊÊ- znncys* K = ÍZDHCYS 1 V (37) MHL [zncYs1 [H*1 
43 -2 
» _2 ML _ [zn(cYs) 1 Zn+2 + ÊCYS Z1'1(CYS)22/'šL2= (38) 
_ [Zn ] [CYS ] 
_2 + KMHL2 _ [znH‹cYs)21 zn‹cYs›2 + H ---- znH(cys›2 KMHL = _2 + (39) ' ' 2 1zn‹cYs›2 1 [H 1 
O programa SPECIES35 foi utilizado para determinar 
as-quantidades das espécies na forma de um gráfico das porcenta- 
gens das espécies em função do -log[H+] (Figura 7). A tešpêcie 
não protonada, 1:1 começa a aparecer a pH 3,15 e atinge um máxi- 
mo de 30% a pH 7,6. A espécie1¿l protonada, atinge um máximo de
~ concentração a pH 5,3. A espécie 1:2 nao protonada, apresenta 
uma concentração máxima de 50% formada a pH 10,9 e a espécie 1:2
~ protonada, apresenta uma concentraçao máxima de 20,4 em pH 5,9 
diminuindo com o aumento dos valores de pH. Na faixa de pH estu- 
dada, a espécie 1:2 (metal:ligante) aparece em maior quantidade. 
O ligante funcionando como bidentado é sugerido pela 'literatu- 
62, 63 - - . - ' - ra , e essa sugestao e coerente com uma configuraçao tetrag
~ drica para o complexo. Na ligaçao do Zn(II) com este 1 ligante , 
existem três possibilidades de coordenação. O zinco. coordenado 
com os grupos amino(-NH2) e carboxilato (COÕ), com os grupos Tio 


























Lfl CD `J CD UD n-~ ÉQ ›-- ¡- 
-Log [H+1 
- ~ Curvas de distribuição das especies para a razao 
molar 1:1 de Zn(II):CYS onde Zn+2 é o íon aquozip 
co(II› livre, zn‹oH)*(2), zn(oH)2(3›, zn(oH)3(4) 
e Zn(OH);2 (5) são as formas hidrolizadas do metal 
ZnCYS(6), e ZnHCYS+(7) são res ectivameàte as for P _ 
mas nao protonada e protonada do complexo Zn:CYS 
l:l, Zn(CYS);2(8) e ZnH(CYS)š(9) são respectiva- 
mente as formas não protonada e protonada do com- 
plexo znzcys izz, H2cYs‹12› o H3cYs*(13› são as 
espécies diprotonada e triprotonada do ligante 
L-cisteina respectivamente. As concentraçoes ini- 
ciais às zn‹I1› s do cys foram 5,00 × 1o`3M. 
(tz 25,00 Í o,o3°c,_y= o,1oom‹sjusúsâs com KNo3›).
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MANNING63 tem reportado a formação do complexo Zn:CYS 1:2, com 
parando seus 1og;E;com valores encontrados para os sistemas Zn: 
glicina, Zn: mercaptoacético e Zn:2-mercaptoetilamina, -com p 
intuito de observar melhor os prováveis sitios de coordenação. 
O estudo feito por este autor, sugere que os pares -NH2 e -COO 
e ainda o -SH e -COO nao sao os sítios de coordenação para o 
sistema Zn:CYS, uma vez que os log/íšencontrados para os com- 
-› plexos Znzglicina e Zn:mercaptoacético sao muito menores . do
~ que era para o complexo Zn:CYS. Com a eliminaçao destas duas 
possibilidades, sobrou o par -SH e -NH2, como prováveis sítios 
de coordenação para os complexo Zn:CYS, MANNING63 observou que 
os log/zšdos complexos Zn:CYS e Zn:2-mercaptoetilamina sao se- 
melhantes, e parece õbvio que o complexo Zn:2-mercaptoetilami- 
na apresenta como sítios de coordenação os grupos amino (-NH2) 
e Tio(-SH). Além disso, em nosso trabalho não foi encontrada a 
espécie 1:3, o que é uma indicaçao da estrutura tetraédrica pa 
ra o complexo. É sabido que o Zn(II) por ter uma configuração 
dlo, tem preferência por essa geometria4. A Figura 8, apresen- 
ta a provável estrutura do complexo Zn:CYS 1:2. 
3.2.2. Sistema ZniII):Gluco-Ngz 
Medições potenciométricas do -log[H+], foram rea- 
lizadas nas razões molares 1:1, 1:2, 1:3 e 1:4. Em todas as 
determinações ocorreram o aparecimento de um precipitado a va- 
lores de pH acima de 7,7 e que provavelmente deva ser uma espé- 
cie neutra do Zn(II):Gluco-NH2 ou, produto da hidrólise do zin- 
co. A Figura 9, mostra as curvas de titulação potenciométrica, 
para o sistema Zn(II):Gluco-NH2 1:2 e a complexação é visível 
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Figura 9 - Curvas de equilíbrio potenciométrico de solu- 
ções 5,00 x l0_3H de Gluco-NH2 na ausência e 
na presença de 2,50 x l0_3M de Zn+2. Condições 
a = moles de base adicionada por mol de Zn+2, 
lu z 0,1001 ‹KNo3›, t = 25,00 Í o,03°c.
2
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xos normais estão na Tabela III (pág. 44 ). Os equilíbrios es- 
tão definidos pelas equações 40 e 41.
Â +7 ?F;¿L +2 [ZnGluco-NH2] Zn * + Gluco-NH2 ZnG1uco-NH2 ML: _--~=-~=-~ `\`U 
.+2 




2 [Zn(Gluco-NH2)2] ;z;ML + 
Zn+2 + 2Gluco-NH ---â= Zn(Gluco-NH );Eš =--:Í---*--2 2 “ 22 'ML2 [zn 1[G1uoo-NH21 
(41) 
Nesse sistema forma-se apenas a espécie l:2 não 
protonada (Figura 10) que atinge um máximo de 49% a pH 7,8. A
~ quantidade da espécie lzl ê menor do que 1%. Portanto nao de- 
ve ser considerada. Não tendo detectado espécies do tipo MLH_l 
ou MLH_2, podemos sugerir que o ligante atua como um monodenta 
do, ligando-se ao metal pelo seu grupo amino (-NH ), e a resen 2 P _ 
tando uma fraca interaçãode uma de suas hidroxilas adjacentes 
~ . - . 48 64 nao deprotonadas, com o ion metalico. Recentemente, ' , es
- tudos deste ligante com outros metais bivalentes, tem sido rea 
lizados e os resultados mostram que a D-glucosamina atua como 
um ligante monodentado, com os metais ligando duas moléculas 
do ligante, via grupo amino(-NH2) e com eventual formação. de 
complexos do tipo MLH_2 no qual a D-glucosamina ligaáse ao íon 
central, através do grupo amino (-NH2) e grupos oxidrilas de- 
protonados. 
A Figura ll, mostra a possível estrutura tetraë- 
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Figura l0 - Curvas de distribuiçao das espécies para a ra- 
zão molar 1:2 de Zn(II):Gluco-NH2 onde Zn+2(I) 
é o íon aquozinco(II) livre, Zn(OH)2(3), 
zn‹oH›;(4› e zn‹oH›;2 (5) sãø as førmas hidro- 
lizadas do metal, Zn(Gluco-NH2)Ê2 (7) é a for- 
ma não protonada do complexo (Zn:Gluco-NH2) 1:2, (;1u_ 
co-NH2(8) e Gluco-NH§(9) são as espécies não 
protonada respectivamente do ligante D-gluco- 
samina. As concentrações iniciais de Zn(II) e » 
de Gluco-NH2 foram 2,5 X 1o 3 e s,oo × 1o 3m 
respectivamente (t = 25,00 Í 0,03°C,)p = 
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3.2.3. Sistema Zn(II):2-AEP 
Medidas potenciomêtricas de -log[H+], foram 
~ ~ realizadas na razao molar 1:2. Nesta determinaçao, ocorreu o 
aparecimento de um precipitado ao redor de pH 8,0 e que prova- 
velmente deva ser uma espécie neutra do Zn(II):2-AEP ou, produ 
~ ~ to da hidrólise do zinco. Como nao ocorreu dissoluçao dos pre- 
cipitados, foram considerados para efeito do cálculo das cons- 
tantes de estabilidade os valores de pH antes de ocorrer a pre 
cipitação._A Figura 12, mostra as curvas de titulaçao potencig 
métrica. Para o sistema Zn(II):2-AEP 1:2 e para o ligante li- 
vre. 
As constantes de estabilidade para os comple- 
xos normais e protonados estão na Tabela III (pág. 44) e os 
equilíbrios, representados pelas equações 42, 43 e 44. 
/5 
zn"2 + 2-AEP`2 / mf zn(2-AEP) /3 = -------[Zn~(2¬AEP)] (42) ML [Z +2] 2] n _ [2-AEP`
+ 
Zn(2_AEP) + H+ 
K MHL 





_ [zn‹2-Ama.) 7 
+2 -2 /MP2 2 /3 z-z-z--Ê- zn + 2(2-AEP) _____._.
  
zn‹2-AEP›2 / ML2 [Z +2] E -212 
V 
.._-_-~ n [2-A P 
(44) 
As quantidades de cada espécie em função do pH 
foram determinadas para esse sistema supersaturado, e sao mos- 
tradas na Figura 13, na forma de porcentagem em função do pH.
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A espécie 1:1 não protonada ê máxima a pH 8,0 com uma formação 
de 30%. A espécie 1:1 protonada, tem um máximo em pH 4,9, com 
uma formação de 49,6%, diminuindo a valores de pH superiores. 
A espécie 1:2 não protonada apresenta um máximo de concentra- 
ção a valores de pH, 11,1 com uma formação de 46,3. 
As espécies do sistema Zn:2-AEP 1:2, são prova 
velmente tetraédricas com o ligante sendo bidentado e tendo cg 
mo sitios de coordenação os grupos amino(-NH2) e fosfonato 
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Figura 12 - Curvas de equilíbrio potenciomêtrico de soluçoes 
5,00 x 10_3M de 2-AEP na ausência e na presença 
+2 
de 2,5 x 10-31 de Zn . Condições: a = moles de 
base adicionada por mol de Zn+2,¡1 = 0,1001 
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Figura 13 - 
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Curvas de distribuiçao das especies para a razao 
molar 1:2 de Zn(II):2-AEP onde Zn+2(II ê o' íon 
aquozinco(II) livre, Zn(OH)š(4) ê o anion hidro- 
_. xizinco (II), Zn(2-AEP)(6) e ZnH(2-AEP)+(7) sao 
as formas não protonada e protonada do complexo 
Zn(2-AEP) 1:1 respectivamente,Zn(2-AEP);2(8) ê 
a forma não protonada do complexo Zn(2-ABP) 1:2, 
2-AE3'2(9›, H(2-AEP›` ‹1o› a H2(2-ÁEP› (11) são 
as espécies não protonada, monoprotonada e diprg 
tonada do ligante ácido 2-aminoetilfosfônico res 
._ pectivamente. As concentraçoes iniciais de 2-AEP 
e Zn+2 são 5,00 x 10`3M e 2,5 x 10_3 respectiva- 
mente (t = 25,00 Í o,o3°c, p = o,1ooM (ajustada 
com KNO3)). 










Figura l4 - Estrutura proposta para o íon bis (2-ami- 
noetilfosfõnato) zincato(II), Zn(2-AEP)š2
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3.3. Constantes de estabilidade do sistema 
Ni(II):li¶antes
1 As constantes de estabilidade dos complexos 
normais de Ni(II) estudados, saodefinidas pelas equaçoes 45, 
46, 47 e 48. NiL2_b; NiLš_2b; NiLš_3b e NiLä_4b representam 
~ ` respectivamente os não hidrolizados e nao protonados comple- 




Ni*2 + L`b --ZL-55= NiL2`b /7É;ML= [NiL2`b1 5 





_ 2-2b V Ni*2 + 2L`b / 2 NiL2`2b ff; .ÇNIL2 1 \~__- 2 / MLz=*"':T'2S_z'°' (46) [Ni ][L 1 
/ÉšML [NiL2`3b} - Í 
Ni + 3L NiLä_3b !€ML3= (¡47) "_"`_«"` 




+2 -b ízšML4 2-4b. ÍNIL4 4h]
5 
Ni + 4L ----~J5_ NiL4 YÊÊML = --í:§“°íjgí¡*=* (48) * 4 [Ni ][L 1
\ 
_. * . , . V 1' b Ni+2 representa o nao hmdrolizado ion aquoniquel(II) e, L re 
'
\ 
presenta a não complexada e totalmente deprotonada forma do li
I gante. '
_ 
- Í - As constantes de protonaçao dos complexos meta 
' 







K“H“L = [NlHnL 2-bin-1 i 4 [NiHn-lL ' ][H ] 
(49 
[N1HnL2'2b*“1 










As constantes de estabilidade do sistema Ni(II):ligante, foram
\ 
determinadas também através do emprego do programa de computa- 
dor BEST35. A hidrólise do Ni(II) (Eq. 53) foi considerada' no
\ 
cálculo, com as constantes de hidrólise do Ni(II) retiradas da
| literaturasl. Os valores das constantes de estabilidade d.' do 
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3.3.1. Sistema Ni(I)):CYS 
Mediçoes potenciomëtricas de -log[H+] foram rea-E
I 
lizadas tanto na razão molar 1:1 como na 1:2 e em ambas verifii
W cou-se o aparecimento de um precipitado alaranjado em torno de 
-




A Figura 15, mostra as curvas de titulaçao poten 
ciomêtrica, para o sistema Ni(II):CYS 1:2 e para o ligante 11- 
vre. Devido a pequena quantidade de pontos obtidos, a titula-
I 
ção potenciomëtrica na razão molar 1:1 não foi considerada.
i As constantes de estabilidade para os complexos 
normais e protonados estão expostos na Tabela IV (pág. 62) e o 
equilíbrio para os mesmos complexos, sao indicados pelas equa- 







Ni"2 + cYs`2 -L---MIT Nicys /ÊML z [NÊCYS] _2 
(54) “_” mi* Hays 1
1
Í 
+ K MHL + [NiHCYS] ã Nicys + H Nincys KMHL= (55) 





! ÍÊMLZ _2 [Ni‹cYs›221 _ 2 -2 _ Ni* + 2cYs N1‹cys)2 fim z (56) ' 2 [Ni,+.1[cYs`-1 
A Figura 16, mostra os porcentuais de todas as 
espécies formadas no sistema Ni(II):CYS 1:2. 
p
\ 
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Figura 15 - Curvas de equilíbrio potenciomêtrico de solu- 
" ções 5,00 x 10-BM de CYS na ausência e na pre
I 
sença de 2,50 x 1O_3M de Ni+2. Condições: a = 
moles de base adicionada por mol de Ni+2,Í}1= 
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Figura 16 -
1 
~Log {H+] 2 Í
I 
Curvas de distribuição das espécies para a razão 
molar 1:2 de Ni(II):CYS onde Ni+2(I) ë o íon
I 
aquoníquel(II) livre, NiCYS(8), e NiHCYS+(9) são
\ 
as formas não protonada e protonada do complego 
Ni:CYS l:l respectivamente, Ni(CYS)22(l0) ë 
\
a
- forma nao protonada do complexo Ni:CYS 1:2, 
H2CYS(l3) e H3CYS+(l4) são as espécies diprotona 
da e triprotonada do ligante L-cisteína respecti 
~ _ . . _ .+2 vamente. As concentraçoes iniciais de CYS e Ni 
são 5,00 x 10-3M e 2,5 x l0_3M respectivamente. 




de concentração, a pH 5,5. A espécie l:l protonada, apresenta 
um máximo de concentração, a pH 5,1, formada apenas 3,1% Ida
I 
' ~- quantidade inicial do ligante. A espécie 1:2 nao protonada,!au 
menta sua concentração, com o aumento de pH, apresentando ¡um 
máximo a pH 8,4 com uma formação de 49,5% da quantidade ini- 
cial do ligante. Convém lembrar que o complexo Ni(II)-CYS 1:2 
requer na sua formação duas moléculas de cisteína para cada 
íon Ni+2. Portanto na formação de 50,0% desse composto de cdor 
denação indica que todo o ligante está coordenado. A quantida¬
I de de ligante livre diminui rapidamente no intervalo de pH-3-7
~ enquanto ocorre a formaçao do complexo Ni-CYS 1:2 que atinge 
'
i 
um máximo de formação acima de pH 7 permanecendo constante até 
pH 12. 
A literaturasg' 62 e 65 tem reportado a formação 
do complexo Ni(II):CYS, mais estável na proporção 1:2 (metalg 
ligante), com o ligante funcionando como bidentado com relação 
ao Ni(II) e apresentando uma geometria quadrado planar. Estes 
autores verificaram através da espectrofotometria, que o apare 
cimento de um precipitado laranja, indica a formação do compfie 
xo de geometria quadrado planar com os sítios de .coordenação 
sendo os grupos amino(-NH2) e Tio(-SH). A Figura 17, mostra 
as possíveis estruturas do complexo Ni(II):CYS 1:2.
I 
3.3.2. Sistema Ni(II): Gluco¬NH2 E 
Medições potenciométricas de -log[H+], foram rea 
lizadas nas razões molares lzl; 1:2; 1:3 e 1:4, com os melho- 
res resultados sendo obtidos na razão molar l:4. Nas razões mg 
lares 1:1; l:2 e 1:3, apareceram precipitados, na faixa de pH 
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I Estrutura proposta para os íons CIS-bis (cis-
J teinato) niquelato(II) e trans-bis (cisteina- 










apareceu somente em pH 9,30. A Figura 18, mostra as curvas de 
titulação potenciométrica, para o sistema Ni(II):Gluco-NH2 1:4 e 
para o ligante livre. ' 
As constantes de estabilidade para os complexos nor 
mais e protonados, estão na Tabela IV (pág. 62), e Q5 equilíbrios 





zé; +2 [NiGluco~&&I] 















¿_ * KML2 +2 [Ni(c;1uoz›-NH2›21 Nü{4(Glmu›$H2E + H::::::::: bfilGhxx›NH2%Z §m;=zzz _ + ¿ 
_ 
2 [N;'_H_1(G1uoo-NH2›š¡[H 1 
4 . +2 
_+2 W / ML3 I +2 1 p[pN1(G1u‹x>-N1¬12)3] Ni + 3Gluco-NH2 N1(Gluco-N2)3 / MLB = +2 3 W ' [Ni ][Gluco-NH2] 
6 ' +2 
p 
ML +2 . 





2 4 Í “Li "+2 1 "4 [Ni ][Gluco-N21 
A Figura 19, mostra as porcentagens de todas as es 
pécies formadas no sistema Ni(II):Gluco 1:4. 
A espécie 1:1 nao protonada, apresenta um máximo 
de concentração, a pH 4,1, com um porcentual de espécie formada 
igual a 24,9%. Convém ressaltar que nesse sistema foram utiliza- 
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Figura 18 - Curvas de equilíbrio potenciometrico de soluçoes 
5,00 x lO_3H de Gluco-NH2 na ausência e na *pre- 
sença de 1,25 x 10 3 de Ni+2. Condiçoes: a ä 
moles de base adiconada por mol de Ni+2,)1 ¬ 
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~ _ - Figura 19 - Curvas de distribuiçao das especies para a razao 
molar 1z4 de N1(1:1:›zG1u¢o-NH2 onde Ni*2‹1› é O 
íon aquoníquel(II) livre, Ni(Gluco-NH2)+2(8), ê 
a forma não protonada do complexo Ni:Gluco-NH2 
_ 2 , W _ . l lzl, Ni(Gluco-NH2); (9) e a forma nao protonada 
do complexo Ni:(Gluco-NH2) 1:2, NiH_1(Gluco-NH2);2 
(10) ê a forma mono deprotonada do complexo Ni:_. -
+ -(Gluco-NH2) 1:2, Ni(Gluco-NH2)32(ll) ê a forma . 
não protonada do complexo Ni:Gluco-NH2 1:3 e _ 
Ni(Gluco-NH2)z2 (12) ê a forma não protonada do ~ 
complexo Ni;Gluco-NH2 1:4, Gluco-NH2(l3) e Glu- 
+ m 
co-NH3(14) sao'as especies nao protonada e mono-` 
protonada do ligante D-glucosamina respectivamen¿ 4_____..í---_
71 
cão de 24,9% do complexo Ni(Gluco-NH2)+ praticamente envolve to- 
da a quantidade de Ni+2 (25% da quantidade inicial do ligante) 
presente no sistema. A espécie 1:2 nao protonada, apresenta um 
máximo de concentração, a.pH 8,3 com uma formação de 3,9%L As es 
pécies 1:3 e 1:4 não protonadas, apresentam um máximo de concen- 
tração, a pH 8,4 e 8,5 respectivamente, com apenas 1,7% de forma 
ção cada uma. É interessante observar o aparecimento de uma espé 
cie que apresenta uma constante de protonaçao cujo log K É igual 
a 8,91. Essa protonação ocorre num dos oxigênios de uma das oxi-
I drilas adjacentes deprotonadas. Ela aparece a valores de pH aci- 
- + ma de 8. A presença dessa especie deprotonada, Ni H_1(Gluco-NH2) 
sugere uma possível estrutura (Figura 20a) onde um dos 'ldgantes
~ funciona como um bídentado, com os sítios de coordenaçao sendo o 
grupo amino(-NH2) e um grupo oxidrila (-OH) vizinho, com E ou- 
tro ligante não deprotonando.a oxidrila adjacente, mas interagin 
do fracamente a sua oxidrila com o íon metálico. Recentemente64, 
a geometria quadrado planar tem sido sugerido para complegos des 
sa natureza, porém esses autores sõ encontraram as espécies Ni 
(Gluco-NHš2)2 e a NiH_1(Gluco-NH2)2. Em nosso trabalho, além des 
. . +2 Ni(Gluco-NH2)3 e Ni(Çluco-NH2)4 .
\ 
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Figura 20 - Estruturas propostas para os íons 
a) bis (D-glucosamina) Níquel(II), Ni(Çluco- 
+2 NH2)2 , 
b) D-glucosamina níquel(II), Ni(Gluco-NH2)+2
\
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3,4. Constantes de estabilidade do sistema Qo{II);ligantes 
As constantes de estabilidade dos complexos nor- 
mais, são definidas pelas equações 62, 63 e 64 respectivamente. 
_ _ _ ~ ~i CoL2 b; COLÊ zb e COLÊ 3b representam respectivamente o nao hi 
drolizado e não protonado complexo nas razões molares l:l;¶l:2 
a 1:3 (metal:ligante).
Í /97 2-b 6 





É 2-zb E 
+2 -b / ML2 . 2-zb - ÍC°¡_'2 1 - - 5 ._____- «°°Lz MLz= _“:*z““'":T;“'â“ (63) 
[C0 1[L 1
Í 2-3b 
+2 -b ÊML3 2-sb fi [C°L3 1 CO + 3L COL3 /ÕML3= --:Ê---~_-_-5--3-' N64) 
[C0 ][L 1 `
š Co+2 representa o não hidrolizado íon aquo-cobaltato(II) e, L b
~ representa a nao complexada e totalmente deprotonada forma ido 
ligante. As constantes de protonação dos complexos formados, 
foram expressas com o auxílio das equações 65, 66 e 67. 
[CoHnL2_b+n] 
K z ~ z~ --~~e (65) MHnL [COHn_lL2-b+n-l][H+]
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[CoHnLš_2b*n] 
KM = f . " . (66 HnL 2 [conn-1LÊ"2b"'n`l] [H*1 
[CoHnL2-3b+n]
3 
KMHnL = - Í* - (67 
3 [C°Hn_lL32-3b+n-l][H+] 
As constantes de estabilidade do sistema Co(II): 
ligantes foram determinadas e a hidrólise do Co(II) (Eq. 68) 
foi considerada no cálculo, com as constantes de hidrólise do 
Co(II) retiradas da literaturaõl. Os valores das constantes de 
estabilidade do Co(II): ligantes estão colocados na Tabela V 
(Pag. 75). 
4 [co (oH›,ä"“] co*2 + noñ --L-É--~ co(oH)2`n *ig = (68 
II h [Co+2] 
3.4.1. Sistema Co(II);ÇXS, 
Medições otenciomêtricas do -log[H+] foramërea- P
_ 
lizadas tanto na razão molar lzl como na 1:2 e em ambos, Veri- 
ficou-se o aparecimento de um precipitado verde escuro emitor- 
no de pH 8,00 que, provavelmente deva ser uma espécie neutra
, do Co(II):CYS ou, produto da hidrolise do Co(II). Ê 
A Figura 21 mostra as curvas de titulação poten- 
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Figura 21 - Curvas de equilíbrio potenciomëtrico de soluèões 
5,00 x lO_3M de CYS na ausência e na presença de 
2,5 x 10-33 de Co+2. Condições: a = moles deiba- 
se adicionada por mol de Co+2, )1 = 0,l00M(KNOš), 
t z 25,00 Í o,o3°c. í
i
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As constantes de estabilidade para os complexosxxg 
mais e protonados determinados, estão expostos na Tabela V (pági 
na 75) e os equilíbrios de formação desses complexos, são indica 
dos pelas equações 69, 70, 71 e 72. » 
colz ; cYs'2 _-¿íÉ5Ê4~ cocys /Í;ML= [CÊCYS] , (õä) *""`"""`_ [co* 1 [cys '“] 
_ + I 





c<›*2 + 2 cYs`2 co‹cYs)§2 FML = [C°(CYS)2 1 
. 






_2 q KMHLZ _ [oon‹cYs› 1 .rr_ _ co(cYs)2 +_H coH(cYs›2 KMHL _ = ' 2 [oo«ns)§ lui] 5 
Como para os sistemas anteriores, as porcentagens; 
de cada espécie formada foram determinadas, numa faixa de pH; 
2-l2. A Figura 22, mostra as porcentagens das espécies existen-É 
tes para esse sistema. O metal está mais complexado, a medida; 
em que o pH aumenta. São as espécies l:2 (metal:ligante) prdto-Í 
nada e não protonada as que predominam. A espécie 1:1 (metal:li' 
gante) protonada atinge um máximo a-pH 5,2 e a 1:1 não protona- 
da tem o seu máximo a pH 6,0. A formašão da espécie Co:CYS 1:2 
protonada é máxima a pH 6,8 decrescendo a valores de pH mais. 
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Curvas de distribuiçao das especies para a razão
I 
molar 1:2 de Co(II):CYS onde Co+2(I) é o íon aquo- 
. + Y 
cobalto(II) livre, CoCYS(8) e CoHCYS(9) são as for
\ 
mas nao protonada e protonada do complexo Co:CYS 
'
\ 




- no sao as formas nao protonada e protonada do comple-
\ 
xo Co:CYS 1:2 respectivamente, H2CYS(l4) e
Í 
H3CYS+(l5) são as espécies diprotonada e triproto-
\ 
nada do ligante L-cisteína. As concentrações imi- 
ciais ae cvs e co*3 são 5,00 X 1o'3m e 2,5 × 1o:3M 






ja formação ê máxima a pH 10,9. A quantidade de ligante lifire de 
cresce rapidamente no intervalo de pH 4-8. A quantidade do 
íon aquo Co+2 decresce rapidamente a'pH maior do que 4 e ,acima 
de pH = 6,5, está todo complexado formando as espécies l:l1e 1:2 
protonadas e não protonadas. Tentativas foram feiras para detec- 
tar a espëcie 1:3, essa espécie não existe. Esses fatos sdgerem 
que o ligante funciona como tridentado, coordenando-se com o Co 
(II) pelos grupos carboxilato (-COOf), amino (-NH2) e Tio(-SH),
\ 
numa provável geometria octaëdrica. A Figura 23 mostra a possí- 
vel estrutura do complexo Co(II):CYS 1:1. 
3.4.2. Sistema Co(II):QlucQ;NH2 
' Medições potenciomëtricas do -log[H+], foramyreali 
zadas nas razões molares l:l; 1:2 e 1:3. A Figura 24 mostra as 
'
l 
curvas de titulação potenciomêtrica, para o sistema Co(II):Gluco 
-NH2 1:1 e para o ligante livre. 
. As constantes de estabilidade para os complexos 
normais estão na Tabela V (pãg. 75) e, os equilíbrios, represen- 
tados pelas equações 73 e 74. _ 
//<š /ig 
` +2 
' [CoGhxx› ] 








^ [Cb(Ghxx›NH )] 
oo” + 2G1u‹>o-NH2 
ML2 
oo(G1uao-1×1H2*212/ mz: Q 2 2 *Z (74) [00 ][GhKD4¶5l 
1
1 
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- \ - Figura 24 - Curvas de equilíbrio potenciometrico de soluçoes
. - .. , | 5,00 x 10 3M de Gluco-NH2 na ausencia e na preseg 
ça de 5,00 x 10-33 de C0+2. Condições: a =\mo1es 
de base adicionada por mol de Co+2, ¡1 = 0,í00M 
‹KNo3›, t z 25,00 Í o,o3°c.
82 
existentes no sistema Co(II):Gluco-NH2 1:1. As quantidades É .de 
Co+2 livre e do ligante protonado decrescem numa mesma curva}que 
inicia-se a um valor máximo de 79,8% a pH 2,0 e aproxima-se de
~ 
zerc a pH neutro. Esse decréscimo é devido.a formaçao da espécie 
Co-Lauco 1:1 que atinge um máximo de formação a pH 6,9 com 98,7% 
formado. A quantidade desse composto de coordenação decresce;ra-
\ 
pidamente no intervalo de pH 8-9 devido a formação da1 espécie 
Co-Gluco 1:2 e da espécie Co(OH)42. A espécie Co-Gluco 1:2 tem a 
sua formação máxima a pH 8,7 e é 23,5% formada. Sua p quantidade 
decresce acima desse valor de pH e acima de pH 9 o ligante glucg 
. - . - +2
* 
samina e removido da esfera de coordenaçao do íon Co pelos'üxm 
OÊ formando a espécie. Tetrahidroxocobaltato(II), Co(OH)z2. fO 
_ I 
ligante glucosamina permanece em soluçao na sua forma deprotona- 
da, Gluco-NH2. 
,all O '13 DECOCK64 tem reportado, que o Co(II) complexa 
a D-Glucosamina, na proporção 1:2 (metal:ligante), com eventual 
formaçao deuma espécie deprotonada do tipo MLH_2. O mesmo autor 
verifica ainda que o complexo se forma com o ligante funcionando 
como monodentado, com o sítio de coordenaçao sendo o grupo amino\ 
(-NH2) e devido a espécie deprotonada, forma também complexos on 
de o ligante atua como bidentado, tendo como sítio de coordena- 
ção os grupos amino (-NH2) e oxidrila (OÊ) vizinho. Embora o au- 




se ser o mesmo tetraédrico, pois 0 Co(II) tem preferencia por es 
te tipo de geometria.
- 
8l__ ã A Figura 26, mostra a provável estrutura dos ~ 


































~ Q - Figura 25 - Curvas de distribuiçao das especies para a razaoi 
molar 1:1 de Co(II):Gluco-NH2 onde Co+2(I) ê o 
íon aquocobalto(II) livre, Co(OH)42(7) ê o anion` 
tetrahidroxo cobaltato(II), Co(Gluco-NH2)+2(8) ë 
a forma não protonada do complexo Co:Gluco-NH2 
1:1, Co(Gluco-NH2)E2(9) ê a forma não protnada 
do complexo Co:Gluco-NH2 1:2, Gluco-NH2(l0) e 
Gluco-NHÊ (ll) são as espécies não protonada e ` 
protonada do ligante D-glucosamina respectivamente. 
5,00 x 10-3M respectivamente. (t = 25,00 Í 0,03°Ç, 
' 
0
| f = 0,l00M (ajustada com KNO3)).
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ra os íons 26 - ~ ~ 
to(II), 
Figura 
a) D-Glucosamina cobal 







3.5. Constantes de estabilidade do sistema Ca(II):ligantes 
.As constantes de estabilidade para a formação dos 
complexos normais são definidas pelas equações 75, 76, 77 e 578, 
onde CaL2_b, CaLÊ_2b, CaLš_3b e CaLi_4b.representam respectiva- 
... , _ 
... _ I 
... 
mente os nao hidrolizados e nao protonados complexos nas razoes 
1:1; 1:2; 1:3 1:4. 
- :X3 - . CaL2'b
I 
ca*2 + L b ----E-Ii-= caL2 b /?ML_ Í +2 _b 
(75) 
_ _ _________;L____.“.u 
' [Câ»' ][L '] 
«Ê 2-21» Í 
- _ ML __ [caL 1 .
- 
+2 b 2 CaL2 21» Í3 = Â -b 2 (76) a ][L- 1 
`
Í 2-sb ÀEšML [CãL ] 




_ /37»/IL _ [caL 1 Ca” " 41” b ..-----”"_""ê`-` Carli 4h /šML = ~' (78) 
4 [Ca 1[L 1
1
Í 
Ca+2 representa o não hidrolizado íon aquocâlcio(II) e L_b\reprÊ 
senta a não complexada e totalmente deprotonada forma do ldgante 
As constantes de protonação dos complexos Forma- 
dos, foram expressas com o auxílio das equações 79, 80, 81 e 82. 
K = _ 
[CaHnL2_b+n]pp __ (79) 
MHnL [caHn_lL2-b+n-l][H+1




2 [cann-1L2 ][H 1 
- b [caHnLš 3 *n1 
1< = f ~-~~- (81) MHnL3 {CaHn_1Lš-3b+n-l][H+3 
2-4b [CaHnL4 +n] 
K = ; “f ”'* 'f' (32) MHnL4 [caHn_lLÊ 4b+n-l][Hf]
- 
As constantes de estabilidade do sistema Ca(&I): 
ligante, foram determinadas pelo programa BEST35 já citadopante- 
riormente. A hidrólise do Ca(II) (Eq. 83) foi . consideradg' no 
cálculo, com as constantes de hidrólise do Ca(II) retiradaf da 
literaturaõl. Os valores das constantes :de bestabilidade do 
Ca(II): ligantes estão colocadas na Tabela VI (pág. 87).
Í 
_ 
- 'Í? ¿ [ca«xn2'“1
~ 





Medições otenciomêtricas do -log[H+] foram reali 
zadas tanto na razão molar 1:1 como na 1:2. A Figura 27, mostra
l 
as curvas de titulação potenciométrica para o sistema Ca(II): 
CYS l:2 e para o ligante livre. As constantes de ~estabi§idade 
determinadas para os complexos normais e protonados, estáo ex- 
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Figura 27 - Curvas de equilíbrio potenciometrico de soluçoes 
5,00 x lO_3M de CYS na ausência e na presença de 
2,5 x l0_3M de Ca+2. Condições: a = moles de ba- 
se adicionada por mol de Ca+2, }1 = 0,lOOM(KNOš) 
t z 25,00 Í o,o3°c. -
89 
indicados pelas equações 84 4 85. 
/3 
+2 -2 / ML , 2 = -_ ca + cys cacys /em [Caú] [CYS_2] (84) 
-2 
_ ,fmz _2 {câ‹cYs›2 1 ca¬`2 zcys 2 câ‹cys› -«z ~z-z f z¬¬z e (ss) * 2 /gm? [Cau] [CYS-212 _ 
V 
As quantidades de cada espécie, foram determina-
~ das e sao mostradas na Figura 28. A concentração do íon Ca+2 per 
manece inalterada até pH 6,0 e corresponde a 50% da 'quantidade 
inicial do ligante cisteina. Acima de pH 6 o Ca(II) complexa.com 
a cisteina na proporção de 1:1 e 1:2 metalzligante. A curvaflmos- 
tra que o Ca(II) só complexa a valores de pH acima de 6,5. A for 
mação da espécie CaCYS é máxima a pH 8,8 com o Ca(II) praticameg 
te todo complexado. A espécie Ca(CYS)22 aparece a valores de pH 
acima de 9 e atinge um máximo de formaçao a pH 11,9. Com o dumen 
to do pH o ligante fica mais deprotonado e, portanto mais dispo-
\ 
nível para coordenar com o íon metalico.
\ 
Pelos dados obtidos, verifica-se que a.espécieÍl:l 
não protonada, apresenta um log yšéflduas unidades menor do que a 
~ ~ espécie 1:2 nao protonada, porém o seu porcentual de formaçao na 
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Figura 28 - Curvas de distribuição das espécies para a'razão 
molar 1:2 de Ca(II):CYS onde Ca+2 é o íon aquo- 
cãlcio(II) livre, CaCYS(3) ê a forma não pñotona 
da do complexo Ca:CYS l:l, Ca(CYS)š2(4ƒ ê a for- 
ma não protonada do complexo Ca:CYS 1:2, CY§_2(5) 
+ \ 
HCYš(6), H2CYS(7) e H3CYS(8) são as espécies não 
protonada, monoprotonada, diprotonada e triproto- 
_ 
nada do ligante L-cisteína respectivamente.~As .~ 
concentrações iniciais de CYS e Ca+2 são 5,Õ0 x 
lo_3M e 2,5 x l0_3M respectivamente. (t = 2Ê,00
l 










Desta forma, podemos sugerir que o sistema1Ca(II): 
CYS, forma-se preferencialmente numa proporção l:l não protona- 
da, com pouca formação da espécie 1:2 não protonada, comzo ligan
\ 
te funcionando como tridentadô, com os sitios de coordenação sen 
do o grupo amino(-NH2), o grupo Tio(-SH) e o grupo carboxilato 
Ã-COÕ), Supõe-se ainda uma geometria octaêdrica para o complexo, 
.` já que o metal tem preferencia por este tipo de geometria. A Fi- 
gura 29, mostra as possíveis estruturas dos complexos Ca(II):CYS 
1z1é 1z2. ' Í 
3.5.2. Sistema Ca(II);Gluco-Ngz 
_
\ 
Medições potenciomëtricas do -log[H+], foram reali 
zadas nas razões molares 1:1; 1:2; 1:3 e 1:4, com os melhores re 
sultados, sendo obtidos na razão molar 1:3. Não houve aparecimen 
to de precipitados, o que tornou possível trabalhar com um bom 
número de pontos.A Figura 30, mostra as curvas de titulação ,po-
\ 
tenciomêtrica, para o sistema Ca(II):G1uco-NH2 1:3 e paraÍo li- 
gante livre. 4 É 
As constantes de estabilidade para os complexos 
normais estão na Tabela VI (pãg.87 ) e os equilíbrios repnesenta 
dos pelas equações 86, 87 e 88. 
Q +2J 
Í 
' ~[CaGluoo-NH ' 
Ca+2 + Gluco-NH2 ML CaGluoo-N52 /}ë?ML = -¬~:§¬s-z._ÂÊ¬_¿- (86) 
[Ca_][Glwu>%Mà] 
É . 2 | 
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Figura 29 - Estruturas propostas para os íons 
a) cisteinato calcitato(II), Ca(CYS) 
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Fiqura 30 - Curvas de equilíbrio potenciometrico de soluçoes“ _
I 
5,00 x l0_3M de Gluco-NH2 na ausência e na pre-E 
sença de 1,67 x lO'3M de Ca+2. Condições: a = moi 
_
I 
les de base adicionada por mol de Ca+2,}L = 0,lOQH 
‹xNo3›, c z 25,00 Í o,o3°c.
94 
}ñ? +2 
ca” + :cinco-mz ML3 ca‹G1u‹z>-;1%12›3 /fg =.__-___-lcafluoo-NH2') 3] 3 
(88) 
' ML3 lca* 1[G1uco-NH2] 
A Figura 31 mostra as quantidades de cada espécie 
presente no sistema Ca(II):Gluco 1:3 na forma de porcentagem em
f 
relação ao ligante. Em contraste com o sistema Ca(II):CYS¶(pãg.
Í 
37 ) no qual o íon Ca(II) só coordena com o ligante cisteina a
v 
pH aproximadamente neutro ou na faixa basica, no sistema Ca(II): 
» 
. +2 ` ' Gluco mesmo em valores de pH baixos, 0 Ca apresenta-se coorde 
nado. Acima de pH 3,0 o Ca*2 está totalmente coordenado. A espé 
cie CaXGluco)+2 tem seu ponto máximo de formação a pH 3,7; de- 
crescendo ligeiramente a valores de pH acima de 7 para dar lu- 




A formação da espécie Ca(Gluco)3 e a não formação 
de espécies com maiores números de ligantes, sugere que a D-Glu 
cosamina funciona como monodentada, tendo como sítio de coorde- 
. 1 
nação, o grupo amino(-NH ). Embora não tenhamos a presen¢a` de 2
1 
espécies deprotonadas, supõe-se que ocorra uma fraca íinterašão
I~ de uma oxidrila nao deprotonada vizinha ao grupo amino (-NH2) 
com o íon metálico central. A geometria apresentada provavelmen
A te ê a octaédrica, já que o Ca(II) tem preferencia por elal A 
Figura 32, mostra as prováveis estruturas dos complexos forma- 
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Figura 31 - Curvas de distribuição das espécies para a razão 
molar 1:3 de Ca(II):Gluco-NH2 onde Ca+2(I) ê 
'
o 
íon aquocálcio(II) livre, Ca(Gluco-NHà)+2(3) ê a 
forma não protonada do complexo Ca:Gluc0-NH2 1:1, 
Ca(Gluco-NH2);2(4) ê a forma não protonada do 
complexo Ca:Gluco-NH2 1:2, Ca(Gluco-NH2)š2(5) ê 
a forma não protonada do complexo Ca:Gluco-NH2 ' 
1:3, Gluco-NH2(6) e Gluco-NHš(7) são as espécies 
não protonada e protonada do ligante D-qlucosami- 
na respectivamente. As concentrações iniciais de 
Gluco-NH2 e Ca+2 são 5,00 x l0_3M e 1,67 x l0_3M 
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(II) Ca(Gluco-NH2) a) D-Glucosamina cálcio , 
b) bis (D-glucosamin 






Medições potenciométricas do -log[H+], foram real; 
'
I 
~ - . é . zadas na razao molar 1:3. Nao houve aparecimento de precipitado, " ` ' -
\ 
tornando-se possível, utilizar todos os pontos da curva de titu- 
lação para o cálculo das constantes. A Figura 33, mostraLas cur- 
vas de_titulação potenciométrica, para o sistema Ca(II):2-AEP 
1:3 e para o ligante livre. As constantes de estabilidade para 
os complexos formados, estão na Tabela VI (pãg.37 ) e os equilí- 
brios representados pelas equações 89 e 90. 
u
Ê 
ca” +2-Am>`2 -/ã'1+- ca‹2-ABP) ' fmƒ [Caíâ-AEPH z Í (89) ' [Ca 1[2-.AEP 1 `, 
K + eu + Í 
câ‹2-AEP) + H* “HL câH(2-AEP) KML = [CaH(2"AEP› 1+ 1 ^(90) 
. [Ca(2-AEP)1 [H 1 .
\ 
A Figura 34 mostra as quantidades das espécies pre 
sentes no sistema Ca(II):2-AEP na proporção molar de 1:3, ou sé- 
(D 1”, 
s-Q ja l mol de Ca(II) para 3 moles de 2-AEP. Isso indica qu ' uan -_ 
tidade máxima de íons Ca+2 que poderá existir na solução é:33,3%. 
O íon Ca+2 permanece não coordenado até pH 8,0. A valores de pH- 
acima de 8,0 ocorre a formação da espécie Ca(2-AEP) cuja concen-~
I 
. \ 
traçao aumenta com um aumento do pH.' z 
MOHAN et ABBOTT52, determinaram o log das espécies 
l:l protonada e não protonada, reportando que devido a baixa ten 
dência deste metal para hidrolizar e devido a baixa estabilidade 
da espécie 1:1 não protonada, os complexos formados são de higan 















-1 I I I I I I I I 
o 1 2 3 4 5 6 1 a 
U
. 
Figura 33 - Curvas de equilíbrio potenciométrico de soluções 
5,00 x lO_3M de 2-AEP na ausência e na presença de 
1,67 x 10-31 de Ca+2. Condições: a = moles de base 
adicionada por mol de Ca+2,/u = O,lOOM(KNO 
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Curvas de distribuição das espécies para a razão 
molar 1:3 de ca(II)=2-AEP onde ca*2(I) é o íon~1 
aquocãlcio(II) livre, Ca(2-AEP)(3) ê-a forma não 
protonada do complexo Ca:2-AEP l:l, 2-AEPf;(5),i 
H(2-AEP)_(6) e-H2(2-AEP)(7) são as espécies nãofl 
protonada, monoprotonada e diprotonada do liganfi 
‹
I 
te âcido 2-aminoetilfosfõnico respectivamente.~` 
As concentrações iniciais de 2-AEP e Ca+2 são Ú 
5,00 x l0_3M e 1,67 x l0_3M respectivamente. 
(t z 25,00 Í o,o3°c, ¡1 = o,1ooM‹ajustaâa com Knégü E
12
100 
predominantemente-o fosfonato (P(OH)3). 
O ligante possivelmente funciona como wbidentado;
. 
ligando-se ao íon metálico, através dos grupos amino e ffosfona- 
to, adquirindo uma geometria octaédrica, já que o metal 
E 
possui 
preferência por esta geometria. A Figura 35, mostra a provável 
estrutura do complexo Ca(II):2~AEP lvl.
Ham) 
_ 










Figura 35 - Estrutura propgsta para o íon.Galqi@ato(II) 
' (2-aminoetilfpsfonato). Ca(2'AEP)- .
'K 
102 
3.6. Constantes de estabilidade do sistema Cr(III):ligantes
i 
As constantes de estabilidade normais são defini- 
das pelas equações 91, 92 e 93.
1 
_ 3-2b 3-3b CrL3 b;CrL2 e CrL3 representam respectivamente os não hi- 
drolizados e não protonados complexos nas razões molares*l.l 
. | 





cr*3 + L"b crL3`b ,Í-9 = (91) “"'_¬"` ML lcr*31lL'b1 
'Ê 3-zb 
+3 -b ML2 3-zb '3 z ÍCJÍL2 1 cr + 21, ---_- cri. / = 2 ML2 [C +3 I' 
3° 3-ab 





Cr+3 representa o nao hidrolizado íon aquocromo(III)¢e, L * re- 
presenta a não complexada e totalmente deprotonada forma do li- 
gante.
L 
As constantes de protonação dos complexos forma- 
dos, foram expressas com o auxílio das equações 94, 95 e 9 
3-b+n 
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A hidrõlise do Cr(III) (Eq. 97) foi considerada no 
cálculo, com as constantes de hidrólise do Cr(III) retiradas da 
literaturaãl. Os valores-das constantes de estabilidade‹krCrU1IXš 
ligante estão colocadas na Tabela VII (pág.l04). 
¿; 3-n ' 
× 
. 
[Cr(0H) 1 * Cr+3 + n ÕH --l-ll-= Cr(OH)â_n ÁE; h = -*f:§-¿%:1;-%- 
(97) 
' [Cr ][OH] 
' 3.6.1. Sistema Cr(IIII:Gluco1yH2 
Medições potenciométricas do -1og[H+] foram reali- 
zadas tanto na razão molar 1:l como na 1:2, com a razão Q» molar
I 
l:l apresentando melhores resultados. Em ambas aparecem um preci 
pitado a valores de pH maiores do que 5,00, que provavelmente de 
va ser Cr(OH)3, um produto da hidrólise do-Cr(III). A Figura 36, 
mostra as curvas de titulação potenciométrica para o sistema Cr 
(III):Gluco-NH2 1:1 e para o ligante livre. 
A constante de estabilidade para o complexo deter- 
minado, estã mostrado na Tabela VII (pãg.lD4) e o equilíbrio pa~ 
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Figura36 - Curvas de equilíbrio potenciométrico de soluoões
I 
O 1 I Ir 
O I 2 
Q . 
105 
5,00 X l0_3M de Gluco-NH2 na ausência e na pfesen- 
ça de 5,00 x 10-31 de Cr(III). Condições: a Q mo- 
los de base adicionada por mol de Cr(III) 
¡z= o,1oo;4‹1<uo3›, .tz 25,00 Í o,o3°c. .
106 
Da mesma.forma que nos sistemas anteriores, os 
cálculos das porcentagens de cada.espécie formada a cada, ponto
1 
de pH foram realizados. A Figura 37, mostra as porcentagens das 
espécies formadas durante a titulação potenciométrica dolsiste- 
ma cr‹I1I)zG1u¢<›-NH2 1: 1. Í 
O Cr(III) já complexa com a D-glucosamina a valo- 
res de pH baixos. A complexaçao é de 99,9% e se mantém até pH
l 
8,0. No intervalo de pH 8-10 a quantidade de espécies [CrGluco-
6 
NH2]+3 decresce rapidamente dando lugar ã formação da espécie
1 
[Cr(0H)4]', ou seja a oxidrila compete com o ligante D-glucosa- 
mina acima de pH 8,0 e na faixa de pH 8-10 ocorre a wsubštitui- 
ção da D-glucosamina coordenada com o íon Cr+3.por oxidrilas.
f 
Acima de pH 10,0 o ligante D-glucosamina está na sua forma li- 
vre e a espécie coordenada crescente é somente a [Cr(OH)¿] . 
A nao presença de espécies deprotonadas, =}sugere 
que o ligante, coordena com o Cr(III), funcionando como modenta 
do, li ando o ru o amino (-NH ) com o íon metálico, =:sü õe¬se 9 P 2 P 
_
\ 
ainda que ocorra uma fraca interação entre uma oxidrila não de- 
protonada vizinha ao grupo amino, com o Cr(III). A provável geo 
metria do complexo é a octaédrica, já que o Cr(III) possui pre- 
feréncia por este tipo de geometria. A Figura 38, mostra - ,N w0m 
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Curvas de distribuição das espécies para a razão 
molar 1:1 de Cr(III):Gluco-NH2 onde Cr(OH)Z(5X 
ë o anion tetrahidroxo cromato(III), Cr(Gluc0fi 
+3 - f ~
~ 
NH2) (8) e a orma nao protonada do compleàáiv 
Cr:Gluco-NH2 1:1, Gluco-NH2(9) ë a espécie não 
protonada do ligante D-glucosamina. As concend
\ 
trações iniciais de Gluco-NH2 e Cr(III) são 
5,00 x l0_3M respectivamente. (t= 25,00 Í 0 03°C, ' \
I 































3.6.2. Sistema CrIIII):2-AEB,_ \ 
Medições potenciométricos do -log[H+] foram real; 
.lfidââina-rêzã0mm0lar-lr3 e um precipitado apareceu a .partir de 
pH 6,4. Este precipitado, provavelmente deve ser Cr(OH)š, produ 
to da hidrõlise do Cr(III). A Figura 39, mostra as curvas de ti 
tulação_potenciomêtrica, para o sistema Cr(III):2-AEP-l¿3 e pa-- 
ra o ligante livre. As constantes de estabilidade para ds com- 
plexos normais e protonados determinados, estão expostosína Ta- 
bela VII (pág. l04) e os equilíbrios para os mesmos são indica-W 
dos pelas equações 99 e l00.
` 






o:‹2-AEP›" 4a* crH(2-AEPW2 KMHL = [°rHV.'íAEPz¿ Í p (100) [Cr(2¬AEP) Hi]
x 
A Figura 40 mostra as quantidades de cada espécie 
presente no sistema Cr(III):2-AEP na razão-molar de 1:3, metal: 
` nv 
ligante, respectivamente, na forma de porcentagem em relaçao ao 
ligante. Em contraste com o sistema Ca(II):2-AEP no qual Ó íon 
Ca+2 só coordena a valores de pH acima de 8,0 o íon Cr+3 já co- 
ordena a baixos valores de pH. Entre pH e 4 ocorre uma diminui- _ 
cão rápida do íon'Cr+3 aquo, formando as espécies CrOH+2,I 
Cr(0H)š, Cr(OH)3, Cr2(OH)Ê4 e Cr3(OH);5 , que sao produtos da 
hidrolise do íon Cr(III). A espécie Cr(OH)4 forma-se a vakfixs de 
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Figura 39 - Curvas de equilíbrio potenciomëtrico de soluções 
5,00 x.lO_3M de 2-AEP na ausência e na presença 
de 1,67 x 10-31 de Cr(III). Condições: a = moles
I 
de base adicionada por mol de Cr(III), ¡1 = O,lOOJ 
























molar 1:3 de Cr(IIIY:2-AEP onde Cr(III) ë o íon 






Cr(OH)4(5) e Cr3(OH)z (7) sao as formas hidro- 
iizaàâs da metal, cr‹2-AEP›*(s› e crH‹2-AEP)*2 
(9) são as formas não protonadas e protonada do 
complexo Cr:2-AEP 1:1, respectivamente, 24%?°2U0 
- 
› H(2-AEP)_(ll) e H2(2-AEP)(l2) são as espécies'
~ nao protonada, monoprotonada e diprotonada do 
ligante ácido 2-Aminoetilfosfônico respectiva- 
mente. As concentrações iniciais do 2-AEP e“`" 
Cr(III) são 5,00 x l0'3M e 1,67 x l0_3M respec- 
tivamente. (t= 25,00 Í 0,03°C,¡1 = 0,1003 
(ajustada com KNO )) 3 '
7'
112 
maése muito pouco, e o ligante fica em sua maior parte não co- 
ordenado. E mesmo a valores de pH mais elevados, o ligante 
2-AEP não consegue complexar com o íon metálico por causaf da 
competição da oxidrila. A valores de pH acima de 9.0 a espécie 
Cr(OH); predomina. 
A formação de espécies com maior nümero de Ligan 
tes, sugerem que o ligante atue como um bidentado, tendo como 
sitios de coordenaçao os grupos amino(-NH2) e fosfonato(P¶¶fl§L 
Devido a preferencia do Cromo(III) pela geometria octaêdriça_, 



















__¿1_¿M_cQ§_§_:LI¿_t_Js§o_í__g_4,_suGEsTpõEs PARA FUTUROS TRABALHQS p ç 
Na formação do complexo ML, onde L ê o ligante 
L-cisteína, log /3 decresce na ordem Ni(II) '-`-' Co(II) 7 Zn(IIÍ) 7 
"Ê‹.
| 
Ca-GSI) . E na formação .do complexo ML2, log../3 decresce na `ordem 
.-. 
Ni(II) >~Zn(II) >>Co(II). Nao foi observado a espécie ML2 lpara 
o Ca(II). Na formaçao do complexo de Cr(III) o equilíbrio 1 foi 
muito lento, não sendo possível medir a constante de estabilida- 
§ D V ¡ ~ I de. Essa lentidao e característica na formaçao de complexos= de 
complexos de Cr(III). Entre os íons metálicos estudados, o zcom-
|
z plexo de L-cisteína com o Ca(II) e o que possui a menor constan- 
te de estabilidade; Entretanto a concentraçao de íons Ca(IIÍ no 
organismo ê muito maior do que os demais íons metálicos conside- 
rados essenciais, entre eles Q Ni(II), Co(II) ou Zn(II). Portan- 
to o equilíbrio pode ficar deslocado no sentido de formaçaoí do 
complexo com esse metal alcalino terroso. A cisteína ê um amino- 
ácido natural e sua coordenação com íons metálicos ajuda a mantš
\ 
los em solução, evitando a precipitação dos produtos da hidrõli-
\ 
se desses íons. * 1 
Futuros trabalhos nessa área, requerem o uso L de 
um programa de computador que baseado nas constantes de estabili 
4 , I ¡ ` dade, faça a distribuiçao das especies existentes em um sistema
\ 
com vários íons metálicos e vários ligantes. Em nosso laborató- 
rio estamos adaptando o PROGRAMA SPECIES que faz esse trabalño. 
A D-Glucosamina, um derivado dos açúcares, E item
| 
Q ~ uma preferencia por Cr(III) em relaçao aos metais estudados.z O 
equilíbrio entre o Cr(III) aquo e esse ligante era alcançadoÍ em 
menos de 10 minutos para cada ponto da titulação potenciomêtrica
115
\ 
Com esse ligante, portanto, ê possivel fazer es¬
\ 
- Q uv tudos cinêticos com o objetivo de elucidar o porque da lentidao 
dos equilíbrios envolvendo o Cr(III). Ê importante lembrar que 
recentemente, o Cr(III) foi usado no equilibrio de açúcares e, 
principalmente no tratamento de pacientes diabéticos. A relati-. 
va elevada estabilidade do complexo ML do Cr(III) e a D-Çlucosa 
mina sugere uma seletividade natural dos açúcares com relação a
I 
esse íon. . 
Nessa área, esse trabalho sugere o estudozdos e- 
quilíbrios envolvendo a D-glucosamina com outros íons metálicos
I 
essenciais, e também metais considerados como tõxicos, que pode 
riam competir com o Cr(III) na coordenação com os açúcares e 
inibir a sua ação como um provável cofator que aumenta ai ação 
da insulina. Estudos nessa área, poderiam trazer, no futuro, no
\ 
vas contribuições para o tratamento de pacientes diabéticos. 
Dos três ligantes estudados, o ácido 2-aminoetil 
fosfõnico ê o ligante que melhor coordena com o Zn(II). .L1Essa 
afinidade do Zn(II) pelo grupo amino e o grupo fosfonato ê um
\Q reflexo da sua basicidade. Sendo um íon intermediario entre "mg 
'
| 
le" e "duro", coordena muito bem com o nitrogênio do grupozami- 
no e com o oxigênio do grupo fosfonato. Segundo a Tabela organi' 
zada por Martell7, (pâg.07 ), numa tentativa de classificar os 
grupos doadores segundo a sua basicidade, as aminas são ligan-
\ 
ø ~ 4 , nú | _ tes que ja sao moles e o grupo fosfonato esta numa posiçaoi in- 
termediária, mais para "duro" do que para "mole". Com o íon Cr 
(III), a constante de estabilidade do Cr(III) foi maior emÍrela 
ção ao Zn(II), sendo um metal trivalente, sua afinidade com o 
oxigênio fosfonato e o grupo amino ê maior. Nao foi 
_ 
possivel 
avaliar o log para os sistemas Ni(II)-2-AEP e Co(II)-2-AELP, 
talvez porque o equilibrio fosse muito lento. Para futuros tra-
ll6 
balhos nessa área, é sugerido o emprego de um ligante "carregas 
dor". A idéia ê escolher entre vários ligantes aqueles que' pos- 
suem uma estabilidade menor do que a do ligante em estudo e veri 
. -.~ ... ‹.1‹‹. ficar se existe uma diminuiçao no tempo para ~aCurpr o equilibrio 
desejado. O ligante "carregador" seria o ligante que complèxaria 
o íon metálico aquo e depois cederia lugar para o ligante em es- 
tudo. Essa pode ser uma solução para se efetuar estudos de equi- 
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